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Introduction générale 
 
Le dioxyde de carbone CO2 est le composé ultime de l’oxydation (ou dégradation de la 
matière organique). C’est un gaz qui fait souvent la une des journaux pour son implication 
comme gaz à effet de serre et son recyclage est un problème d’actualité. Utilisé dans ses 
conditions supercritiques, il a montré de nombreuses applications en tant que solvant propre, 
satisfaisant ainsi les contraintes sanitaires et environnementales. Comme réactif disponible à 
faible coût, il permet d’augmenter d’un carbone le squelette d’une molécule organique, ce qui 
en fait un concurrent ‘vert’ du phosgène. Enfin, sa réduction totale pourrait régénérer des 
carburants, participant ainsi à la réduction du réchauffement climatique et au remplacement 
des énergies fossiles. Cependant, pour qu’il réagisse il faut l’activer ; l’électrochimie pourrait 
être une des meilleures méthodes.  
Parmi les multiples voies de valorisation du CO2, nous nous sommes intéressés à 
l’électrocarboxyaltion de dérivés halogénés et plus spécifiquement à l’électrosynthèse par 
carboxylation du chloroacétonitrile pour former l’acide cyanoacétique : 
 NCCH2Cl  +    CO2   +   2 e-                      NCCH2COO
-
    +   Cl
-
 
Le choix de cette molécule cible repose sur l’intérêt du produit formé, l’acide 
cyanoacétique. Cet acide, dû à sa bifonctionnalité, est un synthon très utilisé par les industries 
chimiques. De plus, le procédé de synthèse actuel est particulièrement toxique car il fait 
intervenir des cyanures alcalins. Ces deux principales raisons nous ont conduits à envisager 
l’électrosynthèse de cet acide par activation électrochimique du dérivé chloré sous atmosphère 
de dioxyde de carbone en utilisant des complexes métalliques à base de cobalt et de nickel. 
Dans une première partie, nous ferons un tour d’horizon non exhaustif des différentes 
méthodes de valorisation par voie électrochimique du dioxyde de carbone en tant que réactif 
unique. Puis nous montrerons la multitude de réactions envisageables quand le CO2 est utilisé 
comme co-réactif en nous focalisant sur l’électrocarboxylation de dérivés halogénés. Nous 
finirons ce chapitre bibliographique par une analyse plus exhaustive des voies envisageables 
pour l’électrosynthèse de l’acide cyanoacétique. 
Dans un second temps, nous présenterons les résultats obtenus avec des complexes 
hexacoordinnés de Cobalt. Les trois complexes synthétisés seront étudiés par 
voltampérométrie cyclique selon le même protocole : 
2 
- Etude du complexe sous argon puis sous CO2 sans chloroacétonitrile. 
- Etude du complexe sous argon puis sous CO2 en présence de chloroacétonitrile. 
Ces études permettront d’analyser les propriétés électrocatalytiques des complexes de 
cobalt et de proposer un cycle catalytique. Afin de valider leurs efficacités pour le 
développement d’un procédé, des électrolyses seront réalisées afin de démontrer l’intérêt de 
ces complexes pour l’électrosynthèse de l’acide cyanoacétique. 
Dans le chapitre III, nous nous intéresserons à des complexes métalliques 
hexacoordinés de nickel. Le principe de l’étude de ces complexes sera identique à celui décrit 
précédemment pour les complexes de cobalt.  
Parmi les cinq complexes étudiés dans les chapitres précédents, nous tenterons 
d’immobiliser à la surface d’une électrode les complexes ayant donné les meilleurs résultats 
en phase homogène. Plusieurs méthodes seront essayées ; parmi celles-ci, nous étudierons 
principalement leur encapsulation dans des films de Nafion. Cette étude permettra de 
concevoir des électrodes modifiées qui seront testées lors d’électrolyses préparatives afin de 
voir si un procédé peut être développé. 
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Chapitre I – Etude bibliographique  
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Le dioxyde de carbone, est un composé très stable dans notre environnement. 
Cependant de nombreuses études sur l’activation chimique et électrochimique du dioxyde de 
carbone ont été effectuées tant sur le plan fondamental qu’en vue d’applications en synthèse. 
Notre travail porte sur les possibilités d’activer le chloroacétonitrile avec le dioxyde de 
carbone pour synthétiser l’acide cyanoacétique en utilisant les méthodes électrochimiques. 
Dans ce premier chapitre, nous décrirons tout d’abord, la valorisation électrochimique 
du dioxyde de carbone en tant que solvant ou réactif. Nous nous intéresserons principalement 
à son utilisation comme réactif. Dans ce cas, l’activation électrochimique du dioxyde carbone 
peut s’effectuer selon deux voies :  
- Soit le CO2 est directement réduit sur un matériau d’électrode, nous parlons alors de 
réduction directe  
- Soit un catalyseur est utilisé, et dans ce cas nous parlons de réduction indirecte.  
Ces deux possibilités peuvent s’effectuer aussi bien en milieu aqueux qu’en milieu 
organique. 
Dans une deuxième partie, nous présenterons quelques exemples d’électrosynthèse  
organique utilisant le dioxyde de carbone comme co-réactif en se focalisant sur sa réactivité 
en présence de composés insaturés et de dérivés halogénés. 
La dernière partie de ce chapitre sera consacrée à une étude bibliographique sur le 
cœur de notre travail à savoir l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile en vue de 
synthétiser l’acide cyanoacétique. Pour cela nous présenterons les propriétés physico-
chimiques, l’utilisation et la synthèse industrielle de l’acide cyanoacétique puis nous ferons 
un récapitulatif des différentes possibilités pour l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile. 
Dancheng Chen, Electrocarboxylation du chloroacetonitrile assistée par des complexes de coordination, Université de Toulouse, 2012 
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I.1- La valorisation électrochimique du dioxyde de carbone  
De nombreuses études portant sur l’activation électrochimique du dioxyde de carbone 
ont été rapportées [1-3]. Dans cette première partie, nous présenterons les principales 
caractéristiques électrochimiques du CO2. Puis, nous ferons un tour d’horizon non exhaustif 
des différentes voies de valorisation électrochimique du CO2  en présentant sa réduction par 
voie directe ou catalysée par des complexes métalliques.  
I.1.1- Le dioxyde de carbone  
Du fait de sa présence dans l’environnement et de son rôle important dans les 
processus de la vie, le dioxyde de carbone fait l’objet de nombreuses études dans le domaine 
de la chimie et ce depuis plusieurs décennies.  
Le dioxyde de carbone est de plus en plus utilisé dans les domaines de la chimie 
industrielle [4] et des biotechnologies [5]. Le dioxyde de carbone peut, suivant des processus 
similaires à l’hydrogénation du gaz de synthèse, être utilisé pour la production de méthanol, 
de méthane ou d’autres hydrocarbures. Il est considéré par la communauté scientifique 
comme une possible source de carbone dans le futur permettant d’apporter une solution au 
besoin énergétique de la planète. Cependant, le CO2 a très mauvaise presse auprès du grand 
public, du fait de son rôle dans le réchauffement climatique de la terre. En effet il est 
considéré comme l’un des principaux gaz à effet de serre. Ainsi la molécule du CO2 porte-t-
elle le paradoxe d’être à la fois un acteur majeur de la dégradation de notre environnement et 
de proposer simultanément une des meilleures alternatives pour remplacer les solvants 
générateurs de pollution et de dangers dans nos procédés industriels.  
Lorsqu’il s’agit seulement de son utilisation comme solvant (d’ailleurs quasiment 
intégralement recyclé), son usage extensif n’a alors aucune conséquence notable sur 
l’environnement  et, dans ce cadre, il ne participe pas au bilan global en CO2 de la planète. En 
effet, la majorité du CO2 employé aujourd’hui est issu des effluents de productions 
d’ammoniac ou de fermentation. Nous pouvons d’ailleurs constater un regain d’intérêt vers 
les applications du CO2 en milieu supercritique qui tient largement autant à l’aspect «vert» de 
cette molécule qu’aux propriétés intrinsèques de l’état supercritique. Une revue très complète 
sur l’intérêt du CO2 pour la Chimie Verte a été publiée [6].  
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Outre l’utilisation du CO2 comme solvant, le dioxyde de carbone peut être utilisé 
comme réactif, particulièrement en électrosynthèse. La transformation du dioxyde de carbone 
en produits organiques à valeur ajoutée, comme des carburants, pourrait être une réponse au 
réchauffement climatique et à la disparition des énergies fossiles. CO2 étant le degré 
d’oxydation maximal du carbone, toute transformation implique une activation réductrice. 
Comme nous l’avons souligné précédemment, le CO2 est un composé très stable sous des 
conditions standards de pression et de température. Son activation chimique nécessite donc 
des conditions opératoires sévères (haute pression en CO2 et haute température) ce qui rend le 
bilan carbone de ce type de procédé défavorable. A l’inverse, dû à sa capacité d’accepter un 
ou plusieurs électrons sous des conditions plus douces, deux stratégies sont envisageables : la 
photoréduction, en particulier par photocatalyse moléculaire [7, 8] qui pourrait utiliser 
l’énergie solaire et l’activation électrochimique. La première stratégie se base sur le 
phénomène naturel de la photosynthèse qui permet d’ativer le CO2 par photocatalyse 
permettant d’obtenir des produits hydrocarbonés plus complexes. Sur cette voie de 
valorisation du CO2, un catalyseur à base de ruthénium a été utilisé pour la  photocatalyse du 
CO2 à CO [8]. 
I.1.2- L’activation électrochimique du dioxyde de carbone 
Deux grandes voies sont envisageables pour activer électrochimiquement le dioxyde 
de carbone. La première consiste à réduire directement ce gaz à la surface d’une électrode de 
travail, nous parlons de réduction directe du dioxyde de carbone. La seconde possibilité 
consiste à utiliser un catalyseur. Les catalyseurs couramment utilisés sont souvent constitués 
d’un centre métallique complexé par des molécules organiques. Nous parlons de réduction 
catalytique. 
I.1.2.1- Réduction directe du CO2 
L’électroréduction du CO2 a fait l’objet de très nombreux travaux depuis les années 60 
[1, 9-14]. Cet intérêt pour ce domaine d’étude peut s’expliquer par la simplicité et le faible 
coût de cette méthode. Durant la génération d’espèces électroactives, la nature des produits 
synthétisés obtenus est intimement liée au milieu réactionnel à fournir ou non des protons. 
Suivant ces deux cas, le nombre et la nature des molécules obtenues vont être différents [15]. 
La réduction du CO2 peut intervenir dans une zone de potentiel relativement large 
comprise entre -0,3 et -2,3 V/ ECS (Électrode au Calomel Saturé). Ce domaine de  potentiel 
Dancheng Chen, Electrocarboxylation du chloroacetonitrile assistée par des complexes de coordination, Université de Toulouse, 2012 
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dépend principalement de la nature de l’électrode utilisée et du milieu électrolytique. Ainsi, en 
milieu organique le potentiel de réduction du CO2 sur électrode de carbone vitreux est 
relativement négatif (vers -2,2 V/ECS) [16]. Quelque soit le milieu d’étude et l’électrode 
utilisée, l’activation directe du dioxyde de carbone par voie électrochimique correspond à un 
premier transfert mono électronique conduisant à la formation du radical-anion CO2

. 
Comme tous les radicaux, cette espèce possède une réactivité accrue lui permettant ainsi de 
réagir facilement avec les autres composés chimiques présents en solution (CO2, CO2

, 
proton, solvant...) [17,18]. 
 
CO2        +            e

         →      CO2

                 (1) 
Réactifs  +   CO2

     →    produits                        (2) 
La réduction directe du dioxyde de carbone conduit généralement à la formation de 
petites molécules telles que CO, CH4, CH3OH, HCOOH, acide oxalique... [19-23] mais qui 
présentent un grand intérêt d’un point de vue de la synthèse chimique. 
La nature des produits majoritairement formés dépend de nombreux paramètres tels 
que le solvant, les matériaux de l’électrode et le pH du milieu. Dans la suite, nous 
présenterons les principes généraux pour la réduction du dioxyde de carbone en milieu 
aqueux et en milieu organique. 
I.1.2.1.1- En milieu aqueux 
Pour des raisons principalement pratiques et économiques, l’eau est un solvant 
couramment utilisé pour l’étude de la réduction directe du dioxyde de carbone. Toutefois, 
dans un tel milieu présentant un fort caractère protique, la réduction des protons est toujours 
une réaction qui est compétitive avec la réduction du CO2. Dans le tableau suivant sont 
reportés les différentes réactions et potentiels de réduction du dioxyde de carbone dans l’eau 
ainsi que le potentiel de réduction des protons. 
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Tableau 1 : Exemples de potentiel d’électroréduction du CO2 en milieu aqueux. 
Couples E PH=7 (V/ ENH) 
CO2  +  2H
+
  +  2
 
e
 
  →  CO  +  H2O -0,52 
CO2   +  2H
+
  +  2
 
e

   →  HCOOH -0,61 
CO2  +  6H
+
  +  6
 
e

   →  CH3OH +  H2O -0,38 
CO2  +  8H
+
  +  8
 
e

   →  CH4 +  2H2O -0,24 
2H
+
  + 2 e
  
               →  H2 -0,41 
 
Quelle que soit la réaction envisagée pour la réduction du CO2, nous observons que la 
réduction des protons s’effectue à un potentiel relativement proche des potentiels de réduction 
du CO2. Il est donc intéressant d’utiliser un matériau de cathode présentant à la fois une forte 
surtension au dégagement d’hydrogène et une faible surtension pour la réduction du CO2 afin 
d’augmenter la sélectivité du processus de réduction. Ainsi de nombreux matériaux 
d’électrodes ont été étudiés tels que le Hg, In, Au, Cd, Zn, Cu…[24]. Néanmoins, dans le cas 
de la formation d’espèces hydrocarbonées, la compétition entre la réduction du CO2 et celle 
du proton n’est pas forcément un handicap. Les divers mécanismes proposés impliquent en 
effet soit des réactions de protonation, soit des réactions de capture de radicaux H

. 
L’électroréduction du CO2 en milieu aqueux met en jeu des processus complexes et 
variés. De nombreux chemins réactionnels ont été proposés pour expliquer le passage du CO2 
à l’un ou l’autre de ses produits de réduction.  
Il ressort de cet ensemble de résultats que l’électroréduction du CO2 en milieu aqueux 
reste un processus complexe dépendant fortement des matériaux d’électrode utilisés ainsi que 
du pH. De plus, la limitation de ces études réside dans la faible solubilité du dioxyde de 
carbone dans l’eau (0,035 mol/L à 20°C). Ces raisons ont conduit les chercheurs à s’orienter 
vers la réduction directe du CO2 en milieu organique. 
I.1.2.1.2- En milieu organique 
Les premières études portant sur la réduction électrochimique du CO2 en milieu 
organique datent des années 70 [2]. Depuis ces premiers travaux, la littérature sur ce domaine 
est abondante. Les principaux solvants organiques utilisés sont le N, N- diméthylformamide 
Dancheng Chen, Electrocarboxylation du chloroacetonitrile assistée par des complexes de coordination, Université de Toulouse, 2012 
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(DMF), l’acétonitrile (AN) et le diméthylsulfoxyde (DMSO) et le carbonate de propylène 
(CP). 
En milieu organique, le dioxyde de carbone subit tout d’abord une réduction mono-
électronique entraînant la formation du radical-anion CO2

. 
CO2   +   e

  →   CO2

                (1) 
L’absence de protons dans les solvants organiques simplifie les réactions mises en jeu. 
Ce qui conduit à considérer principalement deux chemins réactionnels :  
Le premier chemin correspond au couplage de deux radicaux CO2

 entraînant la 
formation de l’oxalate (voie 1) ou du monoxyde de carbone et du carbonate (voie 2) [25].  
Dans le cas de la formation de l’oxalate (voie 1), c’est un couplage des deux radicaux 
pour former une liaison carbone-carbone qui génère l’oxalate. Dans la voie 2, deux radicaux 
se couplent pour former une liaison carbone-oxygène. L’espèce formée instable se dissocie 
pour libéré le monoxyde de carbone et le carbonate (Schéma 1). 
CO2 + e
→ CO2

+ CO2
C2O4
2
CO + CO3
2
Voie 1
Voie 2
 
Schéma 1 - : le premier chemin de la réduction du CO2 en milieu organique. 
 
Pour le second chemin réactionnel, le radical anionique électrogénéré lors de la 
première étape de réduction peut réagir avec le CO2 non réduit présent en solution. Deux 
réactions parallèles peuvent alors se produire : soit un couplage C-C conduisant au final à la 
formation d’oxalate, soit un couplage C-O conduisant cette fois à la formation de monoxyde 
de carbone et de carbonate (schéma 2) [26,27].  
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CO2 + e→ CO2
+ CO2
C-C
C2O42+ e

C2O42 + CO2CO2

C-O-C
+ e
CO2
 CO2
C-O-C CO + CO3
2
O
O O
OO
O
O O
O
O
 
Schéma 2 - : le deuxième chemin de la réduction du CO2 en milieu organique. 
 
En conclusion, quelque soit le chemin réactionnel considéré, les produits formés sont 
les mêmes : oxalate C2O4
2
, monoxyde de carbone CO et carbonate CO3
2
. 
 
En parallèle à ces diverses possibilités d’électroréduction directe du CO2, un bon 
nombre d’études ont porté sur l’utilisation de systèmes catalytiques. L’intérêt d’utiliser des 
systèmes catalytiques réside dans le fait que la sélectivité peut être accrue et surtout qu’il est 
possible de moduler le potentiel de réduction du dioxyde de carbone. 
 
I.1.2.2- Réduction indirecte du CO2 
La réduction indirecte du CO2 peut s’effectuer aussi bien en milieu aqueux qu’en 
milieu organique. Les catalyseurs utilisés sont principalement des complexes à base de 
métaux de transition. Le choix du catalyseur doit respecter plusieurs conditions : il doit être 
stable dans son état initial. C'est-à-dire qu’il ne doit pas réagir spontanément le dioxygène ou 
l’eau du présent dans le milieu d’étude. Il doit être soluble dans le milieu d’étude et posséder 
un potentiel de réduction le moins négatif possible et pouvoir assurer de nombreux cycles 
catalytiques. Ces complexes sont utilisés soit en solution on parle alors de catalyse en phase 
Dancheng Chen, Electrocarboxylation du chloroacetonitrile assistée par des complexes de coordination, Université de Toulouse, 2012 
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homogène, soit immobilisés à la surface de l’électrode, nous sommes alors dans le cas de la 
catalyse en phase hétérogène. 
 
De très nombreux travaux ont été effectués sur ce sujet depuis les années 1970 [28- 
30]. Les centres métalliques les plus utilisés sont le nickel [31-33], le cobalt [31, 34], le 
manganèse [35], le rhénium [36, 37], le fer [38], le rhodium [39, 40] le ruthénium [40-42] et 
l’osmium [43] associés à des ligands azotés ou/et phosphorés. L’efficacité du catalyseur 
repose sur sa capacité à accepter le CO2 dans sa sphère de coordination ce qui sous entend la 
présence de sites libres autour du centre métallique. La bibliographie sur ce domaine étant très 
large, nous ne présentons ici que deux exemples qui nous semblent significatifs pour la 
réduction du CO2 en milieu aqueux et en milieu organique. 
 
Ainsi, le groupe de Sauvage a montré en 1989 que le complexe [Ni
II
(cyclam)]
2+
 
(schéma 3) était un excellent catalyseur  pour la réduction du CO2 en CO sur électrode de 
mercure [44, 45]. 
N
N
N
N
Ni
II
 
Schéma 3 - : représentation de complexe de [Ni
II
(cyclam)]
2+
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Le cycle catalytique mis en jeu est présenté sur le schéma suivant :  
(LNiIIICOOH)2+
(LNiⅡCOOH) +
(LNiⅡ-CO) 2+ (LNi
Ⅱ) 2+
(LNiⅠ) +ads
(LNiIIICOO-)+
H+
CO2
(LNiI(CO)) +
e-
CO
OH-
e-
L = CYCLAM
CO
(1)
(2)
(3)
(4)
(5)
(6)
 
Schéma 4 - : Electroréduction catalytique du dioxyde de carbone en milieu aqueux en 
présence du [Ni
II
(cyclam)]
2+
 
 
L’étape initiale du cycle catalytique est la réduction mono-électronique du complexe 
Ni
II
 en Ni
I
 (1). Ce dernier s’adsorbe fortement sur une électrode de mercure. Le  complexe 
[Ni
I
(cyclam)]
+
ads peut  soit complexer le monoxyde de carbone provenant de la réduction du 
CO2 pour former le complexe  [Ni
I
(cyclam)(CO)]
+
, soit réagir avec le CO2 via une addition 
oxydante pour former le complexe [Ni
III
(cyclam)(COO)

]
+
 (2). 
 
Dans le second cas, la protonation du complexe (3) entraîne la formation du 
[Ni
III
(cyclam)(COOH)]
2+
 qui est réduit à un électron (4). Le complexe carboxylé au degré 
d’oxydation +II ([NiII(cyclam)(COOH)]+) libère alors un ion OH pour former le complexe 
carbonyle au degré d’oxydation +II([NiII(cyclam)(CO)]2+). Ce dernier se dissocie pour libérer 
le monoxyde de carbone CO et le complexe de Ni
II
 initial qui peut alors à nouveau réagir 
Dancheng Chen, Electrocarboxylation du chloroacetonitrile assistée par des complexes de coordination, Université de Toulouse, 2012 
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selon le cycle catalytique que nous venons de décrire. Le bilan global de ce cycle catalytique 
s’écrit : 
CO2   + 2 H
+
  +  2 e

   →   CO  + H2O                (3) 
Le processus est très rapide et s’effectue à un potentiel relativement peu négatif de -1 
V (vs ENH) (ENH : électrode normale à hydrogène). De plus, une mole de complexe de 
nickel permet de produire 10
3 
moles de CO en une heure. Cette efficacité du complexe 
[Ni
II
(cyclam)]
2+
 pour  l’électroréduction du CO2 peut s’expliquer par la taille du cycle azoté 
(cyclam) contenant 14 atomes qui stabilisent le centre métallique. Enfin, le rendement 
faradique pour la production de CO est de 99%, montrant une excellente sélectivité même 
dans des milieux légèrement acides (pH > 4,1). 
En conclusion, le [Ni
II
(cyclam)]
2+
 est un catalyseur efficace, sélectif et stable pour 
l’électroréduction du CO2 en CO en milieu aqueux.  
Du fait d’une meilleure solubilité du CO2 en milieu organique, 0,28 mol/L dans 
l’acétonitrile et le DMF (25°C) [46], de nombreux complexes ont été étudiés dans ces 
solvants. La réduction directe du CO2 en milieu organique s’effectue à un potentiel très 
négatif de -2,4 V sur l’électrode de carbone vitreux et de -2,2 V sur l’électrode d’argent dans 
l’acétonitrile [2], ce qui nécessite de consommer beaucoup d’énergie et rend le bilan carbone 
de ce type d’électrosynthèse défavorable. Pour abaisser ce potentiel de réduction, l’utilisation 
d’un système catalytique reste une méthode intéressante dans la mesure où il peut également 
augmenter la sélectivité.  
A titre d’exemple, nous présentons les résultats obtenus pour le complexe  de 
Nickel/bipyridine, [Ni
II
(bpy)3]
2+
 [47] : 
[NiII(bpy)3] 2+ + 2e
- [Ni0(bpy)2]+ bpy [Ni0(bpy)(CO2)] + bpy
[Ni0(bpy)(CO2)]
·-
+CO2
+ e-
+ bpy
CO2
·-
(1)
(2)
(3)
 
Schéma 5 - : Electroréduction catalytique du dioxyde de carbone en milieu organique 
en présence du [Ni
II
(bpy)3]
2+
. 
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A l’inverse du Nickel cyclam que nous venons de présenter, la première étape 
correspond à une réduction bi-électronique associée à la perte d’un ligand bipyridine 
permettant la formation de l’espèce active [Ni0(bpy)2]. La perte d’un ligand constitue une 
étape clef. En effet, dans son état initial, le complexe sous forme octaédrique ne permet pas 
l’addition du CO2. Seule la libération de site de coordination autour du centre métallique suite 
à sa réduction en Ni
0
 peut rendre ce complexe actif. Le cycle catalytique est relativement 
simple comparé à celui du [Ni
II
(cyclam)]. Après addition du CO2 (2) et perte à nouveau d’un 
ligand bipyridine, le complexe [Ni
0
(bpy)(CO2)] subit une réduction monoélectronique. Le 
complexe [Ni
0
(bpy)(CO2)]

 se décompose pour libérer le radical-anion CO2

 et le complexe 
[Ni
0
(bpy)]. Ce dernier afin de compléter sa sphère de coordination réagit avec un ligand 
bipyridine pour reformer  le complexe [Ni
0
(bpy)2] qui peut à nouveau réagir avec le CO2. Par 
rapport au potentiel de réduction directe du CO2 en milieu organique de -2,4 V sur l’électrode 
de carbone dans l’acétonitrile [46], la présence du catalyseur permet d’abaisser le potentiel 
d’environ 0,6 V [47]. L’espèce réactive formée est CO2

. Ce radical anionique extrêmement 
réactif réagit selon la voie 2 du schéma 2 décrit page 10, pour former le monoxyde de carbone 
et le carbonate. De plus, cet exemple montre qu’au cours du cycle catalytique, un complexe 
peut changer de coordination pour permettre l’addition du réactif. 
Ces quelques exemples montrent les différentes possibilités de valorisation du dioxyde 
de carbone lorsqu’il est utilisé comme réactif unique en milieu organique. Cependant, le CO2 
est également utilisé comme co-réactif dans de nombreuses électrosynthèses. 
I.2- Electrosynthèse organique utilisant le dioxyde de carbone comme co-réactif 
L’électrosynthèse organique est généralement décrite comme une voie alternative aux 
autres voies de synthèse organique, l’activation électrique se substituant aux activations 
thermiques, catalytiques ou même photochimiques. Dès le deuxième quart du dix-neuvième 
siècle, Kolbe a étudié l’oxydation d’acides carboxyliques à la surface d’une anode en platine, 
en milieu neutre pour produire des alcanes par dimérisation des radicaux produits par la 
décarboxylation [48]. Par la suite, les synthèses se sont diversifiées, à l’aide dans une certaine 
mesure de l’amélioration de la compréhension des phénomènes mis en jeu dans une cellule 
électrochimique, mais bien davantage par la formidable avancée de la synthèse organique. On 
s’est aperçu que, dans bon nombre de cas, l’électron apporté dans des conditions appropriées 
permettait d’éviter l’utilisation de réactifs fortement toxiques ou la formation de substances 
indésirables dans le milieu réactionnel.  
Dancheng Chen, Electrocarboxylation du chloroacetonitrile assistée par des complexes de coordination, Université de Toulouse, 2012 
 
16 
Les synthèses mises au point dans la première moitié du vingtième siècle étaient 
essentiellement tournées vers des fabrications de petits voire de moyens tonnages, pour 
beaucoup dans la chimie fine ou de spécialité, par exemple l’oxydation anodique 
d’hydrocarbures pour la synthèse d’alcools, notamment de carbinols, d’aldéhydes, ou d’acides 
carboxyliques [49]. Le procédé le plus célèbre reste celui de Monsanto pour 
l’hydrodimérisation de l’acrylonitrile en adiponitrile.  
En ce qui concerne la valorisation du dioxyde de carbone un grand nombre de 
synthèses peuvent être envisagées. Ces synthèses électrochimiques sont regroupées sous le 
terme d’électrocarboxylation. Cette méthode consiste à coupler un substrat organique avec le 
dioxyde de carbone, permettant ainsi d’accroître la longueur de la chaîne carbonée du substrat. 
A titre d’exemples voici quelques unes des réactions d’électrocarboxylation possibles :  
 A partir des halogénures de benzyles [50-54] : 
CO2
R
+
X R
+  2e- X-+
CO2-
 
 À partir des halogénures allyliques [55-57] : 
CO2 +  +  2e
- X-+
X R'
R
-
OOC R'
R
 
 À partir des carbonyles [58-61] : 
CO2 +  RCR’OCO22-
+  2e-
C
O
R'R  
 À partir des bromures de benzoyles [62] : 
C
O
BrCO2 +  +  2e
- Br-+C
O
COO
-
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 À partir d’hétérocycliques aromatiques [63-67] : 
CO2 +  +  2e
- X-+
N
X
H2N N
COO
-
H2N  
 À partir des alcènes [68-72] : 
CO2 +  R(CH=CH)nR’ +  2e
- R(CH2)nR’ CO2
-
 
Comme nous venons de le voir, les réactions d’électrosynthèse impliquant le dioxyde 
de carbone sont nombreuses et variées. Dans la suite, nous présenterons brièvement les 
différentes possibilités intervenantes lors de l’électrocarboxylation des alcènes. Nous nous 
focaliserons un peu plus sur les exemples de la littérature concernant l’électrocarboxylation de 
dérivés halogénés. 
I.2.1- Electrocarboxylation de composés insaturés 
Les oléfines ou polyoléfines ont fait l’objet de nombreuses études [73-75]. Les 
différentes possibilités d’addition du dioxyde de carbone sur des composés insaturés (double 
liaison carbone - carbone) sont représentées sur le schéma suivant. 
CO2 + e
-
C--C--O2C H
C--C--O2C CO2-
C--C- CO2
-C- C--O2C
CC--O2C-( )n-CO2-
C=C
(1)
(4)
(2)
(3)
 
Schéma 6 - : Electrocarboxylation de composés insaturés 
Une large variété de produits peut être formée selon que l’on ajoute un ou deux CO2 
sur la double liaison ((1) et (2)) ou que l’alcène se dimérise (3) ou se polymérise (4). 
Dancheng Chen, Electrocarboxylation du chloroacetonitrile assistée par des complexes de coordination, Université de Toulouse, 2012 
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Selon les potentiels de réduction du dioxyde de carbone et de l’oléfine, deux chemins 
se distinguent : 
- Cas où CO2 est l’espèce qui est la plus facilement réduite : 
CO2 + e
 → CO2

                    (1) 
Comme nous l’avons indiqué précédemment cela conduit à la formation du radical 
anion CO2
  qui peut s’additionner directement sur la double liaison et conduire à la 
formation d’un acide (2, schéma 6) ou un diacide (1, schéma 6). Ce type d’addition du CO2 
est directement en concurrence avec les réactions que nous avons présentées lors de la 
réduction directe du CO2 seul qui conduise à la formation d’oxalate, de monoxyde de carbone, 
de carbonate…  
- Cas où l’oléfine est réduite à un potentiel moins négatif que le CO2 : 
La réduction de l’oléfine entraîne la formation d’un radical anion. Deux possibilités 
peuvent être prises en compte. L’une des deux correspond à la dimérisation ou la 
polymérisation de l’oléfine suivie de l’addition du CO2. Ce type de comportement conduit à la 
formation de diacide avec des chaînes carbonées plus ou moins longues selon les degrés de 
polymérisation de l’oléfine. L’autre possibilité correspond à l’addition du CO2 sur le radical-
anion oléfine. Ce type de mécanisme conduit alors à la formation des mêmes produits que 
lorsque le CO2 se réduit en premier ((1) et (2)). Ce mécanisme semble le plus favorable dans 
le cas des oléfines activées, d’hydrocarbures polyaromatiques, aryléthyléniques ou 
arylacétyléniques. Ce type de réaction s’applique également aux liaisons du type C=O et C=N. 
I.2.2- Electrocarboxylation de dérivés halogénés (RX) 
La technique de greffage du dioxyde de carbone par voie électrochimique sur une 
chaîne carbonée est développée comme une méthode alternative à la carboxylation des 
organomagnésiens, technique bien connue des chimistes organiciens. L’une comme l’autre 
permettent d’accroître le squelette carboné d’une molécule organique d’un ou plusieurs 
carbones. Ce procédé trouve un intérêt industriel pour la synthèse par exemple des anti-
inflammatoires non-stéroïdiens du type acides arylpropioniques. 
Les avantages de l’utilisation de la méthode électrochimique sont : 
 Pas d’utilisation de produits toxiques, donc pas de pollution de l’environnement 
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  Un  bon rendement faradique, donc économiquement intéressant  
 Une faible surtension de potentiel donc une consommation d’énergie moindre 
Dans les années 1980, La Société Nationale des Poudres et Explosifs SNPE a lancé 
des essais à l’échelle de pilote 6 t/an 
pour l’électrocarboxylation de dérivés 
halogénés en acides carboxyliques. 
L’intérêt pour ces acides est qu’ils 
peuvent être utilisés comme 
régulateurs de croissance, herbicides, 
fongicides ou anti-inflammatoires non-
stéréoïdiens. Ces travaux faisaient 
suite aux recherches du Laboratoire 
d’Electrochimie, Catalyse et Synthèse Organique (LECSO).  La fabrication du Fénoprofène, 
par exemple, a donné des résultats satisfaisants. Cependant, cette activité a été suspendue [76, 
77]. 
L’électrocarboxylation de dérivés halogénés peut être dans une première approche 
simplifiée décrite par la succession d’une réaction électrochimique suivie d’une réaction 
chimique. La première réaction électrochimique (E) correspond à la réduction du dérivé 
halogéné. Elle est suivie par la réaction chimique (C) qui correspond à l’addition du CO2 sur 
l’anion formé :  
RX    +  e

     →       R   +   X                            E 
R

  +   e

     →    R                                                       E 
R

     +   CO2    →    RCOO

                                        C 
Bilan global : RX    +   CO2   + 2e

   → RCOO       +   X 
Les RX se réduisent à des potentiels relativement négatifs et la fenêtre de potentiel est 
assez large, entre -1,7 V et  -2,5 V/ ECS dans l’acétonitrile, dépendant principalement de la 
nature de la molécule étudiée. L’emploi de systèmes catalytiques à base de complexes de 
métaux de transition tel que le Pd, le Ni ou le Co permet d’abaisser ce potentiel de réduction 
et donc le coût énergétique du procédé d’électrocarboxylation. Nous présenterons donc dans 
Dancheng Chen, Electrocarboxylation du chloroacetonitrile assistée par des complexes de coordination, Université de Toulouse, 2012 
 
20 
la suite les résultats concernant la réduction électrochimique des RX en l’absence de dioxyde 
du carbone puis nous présenterons les modifications induites par la présence du CO2. 
I.2.2.1- Electroréduction de dérivés halogénés (sans CO2) 
L’électroréduction de dérivés halogénés (RX) qui a fait l’objet de beaucoup d’études 
depuis de nombreuses années correspond à la déshalogénation de molécules organiques. Les 
molécules organiques contenant un halogène sont nettement plus toxiques que les composés 
non halogénés correspondants. Cette diminution de la toxicité explique donc cet engouement 
pour ce domaine de recherche. De plus, en milieu aprotique, cette méthode permet de 
synthétiser des molécules de type R-R par couplage de deux groupements organiques R. 
La réduction directe c'est-à-dire sans catalyseur rédox des dérivés halogénés peut 
suivre deux chemins réactionnels. Soit le transfert mono-électronique sur le composé RX 
entraîne la rupture homolytique de la liaison C-X pour former le radical R

 et l’halogénure X 
(4), soit il induit la formation d’un radical-anion RX (5), très instable, qui finit par se 
décomposer en radical R

 et X

 (6). Au final, quelque soit le chemin considéré, on observe la 
formation du radical R

 et de l’halogénure ((4) et (6)).  
RX    +  e

     →       R   +   X   (4) 
ou 
RX    +  e

        →      RX    (5) 
RX

 →       R    +   X    (6) 
Le radical organique R

 formé possède  un potentiel de réduction moins négatif que 
celui du RX, ce qui conduit  à la réduction finale pour former R

 (7). 
R

  +   e

     →    R
 
    (7) 
La nature des produits formés dépend du milieu d’étude. Ainsi en milieu aprotique la 
formation de dimères est principalement observée. A l’inverse en milieu aqueux, le composé 
RH est largement majoritaire. 
Outre les deux mécanismes impliqués, la nature même des dérivés halogénés 
(groupement R et nature de l’halogène) influe fortement sur leur potentiel de réduction. Ce 
qui explique la large gamme de potentiel pour la réduction des dérivés halogénés. Lors de la 
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réduction directe des dérivés halogénés, l’électrode de carbone est souvent utilisée comme 
électrode de travail en raison de son coût réduit et de son abondance. Cependant, la réduction 
des dérivés RX sur ce matériau d’électrode s’effectue à des potentiels très négatifs (tableau 2). 
C’est la raison pour laquelle d’autres matériaux d’électrodes ont été étudiés. Ainsi depuis une 
vingtaine d’années, l’électrode d’argent a fait l’objet de nombreuses études pour 
l’électroréduction des composés RX. En effet, comme le montre les valeurs de potentiels 
reportés dans le tableau 2, la réduction des dérivés halogénés est moins négative sur 
l’électrode d’argent que sur l’électrode de carbone vitreux (CV). 
Tableau 2 : Exemples de potentiels d’électroréduction de dérivés halogénés pour 
différentes électrodes [78]. 
Dérivé halogéné Epc (V) sur Ag Epc (V) sur CV 
 
Dichlorométhane 
-2,3
a
 -2,75
b
 
-2,18
b
 -2,7
c
 
-2,18
d
 -2,71 et -2,9
d
 
 
Trichlorométhane 
-1,2, -1,8, -2,3
a
 -2,14, -2,67
b
 
-1,41, -1,99
b
 -2,2, -2,7
c
 
-1,3, -1,64, -2,15
d
 -2,23, -2,71, -2,91
d
 
1,2 -Dichloroéthane -2,5
a
  
-2,45
b
 
1, 1, 2-Trichloroéthane -1,6
b
 -2,5
c
 
1, 1, 2, 2-tétrachloroéthane -1,98, -2,1
a
 -2,2, -2,7
a
 
-1,3, -1,82
b
 -2,2, -2,7
c
 
Trans-1, 2- Dichloroéthène -2,1
a
 -2,7
c
 
1,1, 2- Trichloroéthène -1,97, -2,13
a
 -2,35, -2,75
c
 
a : solvant acétonitrile + 0,1 mol/L TBABF4(v= 0,1V/s) 
b : solvant acétonitrile + 0,1 mol/L TEABF4 (v= 0,1V/s) [79,80] 
c : solvant DMF+ 0,1 mol/L TBAClO4 (v= 0,2 V/s) [81] 
d : solvant DMF+ 0,1 mol/L TEAClO4 (v= 0,2 V/s) [82] 
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Les différences sur les potentiels de réduction des RX entre l’électrode d’argent et 
l’électrode de carbone vitreux peuvent s’expliquer par une affinité particulière entre les ions 
halogénures et l’argent permettant ainsi de réduire l’énergie nécessaire au transfert d’électrons. 
Le processus de réduction des dérivés halogéné sur l’électrode d’argent peut se décrire par le 
schéma suivant [54] : 
R
Cl
R
Cl
R
Cl
e-
Ag Ag Ag
(a) (b) (c)
 
Schéma 7 - : Représentation simplifiée de la réduction de RX sur électrode d’argent.  
 
Dû à l’affinité Ag/Cl, la molécule RCl peut s’adsorber sur l’électrode d’argent (a). Ce 
phénomène induit une fragilisation de la liaison C-Cl. Le transfert d’électron est alors 
énergétiquement favorisé (b) et par conséquent la rupture de la liaison C-Cl est plus aisée (c).  
Comme pour la réduction directe du CO2, l’électroréduction directe des dérivés 
halogénés nécessite de travailler à des potentiels relativement négatifs même en utilisant une 
électrode d’argent comme cathode. Ce qui rend le procédé assez peu économe en énergie. De 
plus la sélectivité n’est pas toujours très favorable. Ainsi, l’utilisation d’un catalyseur rédox 
est une voie intéressante pour abaisser les surtensions et d’augmenter la sélectivité du procédé. 
Ces catalyseurs rédox sont très souvent des complexes de métaux de transition dont le centre 
métallique est constitué de nickel [83], de cobalt [84] ou de palladium [85]. Le mécanisme 
impliqué dans le processus de catalyse dépend du catalyseur utilisé (le métal et le ligand). 
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Parmi la multitude de complexes étudiés, nous présentons les résultats obtenus pour le 
complexe hexacoordonné [Ni
II
(bipyridine)3]
2+
 avec une faible surface de l’électrode, dont 
nous avons déjà vu les propriétés pour la réduction catalytique du CO2. Le mécanisme 
impliqué dans la réduction des dérivés bromés a été publié dans les années 2000 par le groupe 
de C. Amatore [86]. Le cycle catalytique a été proposé à partir des études réalisées par 
voltammétrie cyclique.  
 
Figure 1 - : Voltammogrammes tracés dans l’acétonitrile + n-Bu4NBF4 (0,3 mol/L) 
sur électrode d’or (d=0,5mm) : (a) la vitesse de balayage de potentiel v = 0,5 V/s (—) 
[Ni
II
(bpy)3]
 2+
 (BF4

)2 (2mmol/L) et 2,2’- bipyridine (40 mmol/L) ; ( ·-·-·) après addition de 
PhCH2Br (8 mmol/L) ; (b)  même conditions que (a) mais vitesse de balayage de potentiel de 
500 V/s sur électrode d’or faible surface (d=0,125mm).  
 
Les voltammogrammes cycliques de [Ni
II
(bpy)3]
2+
 en présence de bipyridine libre dans 
l’acétonitrile en absence du dérivé bromé (figure 1a, courbe pleine) mettent en évidence un 
signal quasi-réversible de réduction à -1,25 V, noté R1/O1, suivi d’un autre pic quasi-
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réversible à -1,94 V, noté R2. Ces signaux électrochimiques ont été attribués aux réactions 
suivantes : 
- A -1,25 V, réduction biélectronique centrée sur le centre métallique du Ni(II) 
associée à la perte d’un ligand bypiridine pour former l’espèce [Ni0(bpy)2]. Ce complexe 
tétracoordonné est en équilibre avec le complexe  [Ni
0
(bpy)]. 
[Ni
II
(bpy)3 ]
2+
  +  2e

  ⇌  [Ni0(bpy)2]  +  bpy           (8) 
[Ni
0
(bpy)2]  ⇌  [Ni
0
(bpy)]   +  bpy                          (9) 
- A -1,94 V, réduction monoélectronique centrée sur le ligand bipyridine du complexe. 
[Ni
0
(bpy)]   +  e

  →  [Ni0(bpy)]                              (10) 
En présence de PhCH2Br (Figure 1a, courbe pointillée), le signal de voltammétrie 
cyclique de [Ni
II
(bpy)3 ]
2+
 est fortement modifié. 
Le système Ni
II
/Ni
0
 à -1,25 V devient totalement irréversible traduisant une réaction 
chimique couplée au transfert d’électrons, une partie du Ni(0) n’est plus détecté au balayage 
retour. Le Ni(0) réagit avec le PhCH2Br d’où la disparation du pic retour. De plus le pic R1  
présente une intensité double en considérant le changement d’échelle en intensité (insert 
Figure 1a), soit quatre électrons échangés. Les études ont montré que le pic de réduction R1 
ne dépend pas de la concentration de PhCH2Br. Ces observations traduisent donc selon les 
auteurs, la série de réactions suivantes correspondant à une addition oxydante suivie d’une 
réduction biélectronique : 
[Ni
0
(bpy)]   +  PhCH2Br  →   [PhCH2Ni
II
Br (bpy)]                                              (11) 
[PhCH2Ni
II
Br(bpy)]  +  2e

  →   [PhCH2Ni
0
 (bpy)]

  +  Br

                                (12) 
Du coup, quatre électrons sont transférés au complexe après la réaction avec le dérivé 
halogéné. Quand au pic retour (O1), il n’est plus visible traduisant une réaction chimique 
couplée aux transferts d’électrons. A la vitesse de balayage de potentiel de 500 V/s, le pic R1 
est quasiment bi-électronique en présence de PhCH2Br et le voltammogramme est proche de 
celui de [Ni
II
(bpy)3]
2+
 seul :  la réaction d’addition oxydante de PhCH2Br sur [Ni
0
(bpy)] est 
bloquée et les réactions suivantes de ce processus également. 
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A -1.57 V, il apparaît (Figure 1 a, courbe pointillée) un nouveau pic de réduction noté 
R3 qui lui dépend de la concentration de PhCH2Br et de la vitesse de balayage de potentiel. 
Son intensité diminue quand la vitesse de balayage de potentiel augmente (Figure 1 b, courbe 
pointillée). Les auteurs ont proposé une série de réactions pour rendre compte de ces 
observations. 
[PhCH2Ni
0
(bpy)]

  +  e
 
 →   [PhCH2Ni
0
(bpy)]
2
                                                                 (13) 
[PhCH2Ni
0
(bpy)]
2
  +  PhCH2Br  →→  PhCH2CH2Ph  +  [Ni
0
(bpy)]

   +  Br
                    (14) 
[Ni
0
(bpy)]

  +  PhCH2Br  → [PhCH2Ni
II
Br (bpy)]
 
 +  2e

  → [PhCH2Ni
0
(bpy)]
2
  + Br

  (15) 
Le processus débute par la réduction du complexe métallique : à -1,25 V, le complexe 
[Ni
II
(bipyridine)3]
2+
 est réduit à deux électrons en un complexe neutre [Ni
0
(bipyridine)2] en 
équilibre avec le complexe [Ni
0(bipyridine)] qui est l’espèce active. L’addition oxydante du 
dérivé bromé entraîne la formation d’un complexe de Ni(II) qui est immédiatement réduit au 
potentiel de -1,25 V en un complexe alkyl Ni(0). Une deuxième addition oxydante sur ce 
complexe peut alors se produire conduisant au couplage de deux groupements alkyls pour 
former le dimère. La réaction bilan peut s’écrire au final : 
2 PhCH2Br + 2 e

     →     PhCH2-CH2Ph + 2 Br

            (16) 
En conclusion, ce complexe présente une sélectivité accrue. Ceci peut s’expliquer par 
un potentiel de réduction de Ni(II) à Ni(0) suffisamment éloigné (moins négatif) que celui de 
la réduction directe de PhCH2Br.  
I.2.2.2- Electrocarboxylation de dérivés halogénés 
L’électrocarboxylation de composés halogénés RX est l’équivalent électrochimique de 
la carboxylation des organomagnésiens :  
RX   +    CO2   +   2 e
 
    →    RCOO   +   X       (17) 
Elle est utilisée dans le cas de dérivés facilement réductibles (composés allyliques ou 
benzyliques). L’électrocarboxylation des dérivés halogénés passe généralement par une étape 
dans laquelle le carbanion R
 
est formé. La présence de cette espèce extrêmement réactive ne 
permet pas d’envisager l’électrocarboxylation en milieu protique. En effet dans de tel milieu, 
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la réaction conduirait à la formation quasiment exclusive du composé RH. C’est la raison 
pour laquelle l’électrocarboxylation nécessite de travailler dans des conditions anhydres. 
 
I.2.2.2.1- Electrocarboxylation de dérivés halogénés en absence de catalyseur 
Dû à son caractère non polluant, l’électrocarboxylation de dérivés halogénés est 
devenue une méthode très étudiée pour la synthèse d’acides carboxyliques.  Le mécanisme de 
la réaction dépend de la différence entre le potentiel de réduction de CO2 en CO2

 et de celle 
du substrat organique RX en R
[16].  
Quand le dérivé halogéné RX est réduit en premier (potentiel le plus haut et/ou 
cinétique de transfert d’électron plus rapide), deux voies sont possibles : (i) soit R  réagit 
avec CO2 pour donner RCOO

 (R
 
 +    CO2 →   RCO2

) ; (ii) soit R

 réduit le CO2 en radical-
anion CO2

 pour former le radical R
.
 qui se couple alors avec CO2

, le produit est RCOO

. 
Sachant qu’il  y a toujours des protons H+ dans le milieu d’étude, il se crée une réaction 
parasite entre le carbanion R

 et le proton H
+
 pour former RH (R
 + H+→ RH).  
En revanche, quand le CO2 est réduit en premier, le radical anion CO2

 attaque le RX 
et le mécanisme devient plus complexe. [87] 
Différents paramètres influent sur la sélectivité du processus d’électrocarboxylation : 
 La nature des électrodes utilisées dans l’électrolyse joue un rôle important. 
 La densité du courant : le rendement faradique et la sélectivité augmentent en fonction 
de l’augmentation de la densité de courant. 
 Le solvant joue aussi un rôle sur le rendement faradique. 
Le tableau suivant présente les résultats de l’électrocarboxylation de différents dérivés 
halogénés sur l’électrode d’argent (Ag) dans l’acétonitrile [88]. 
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Tableau 3 : Electrocarboxylation de dérivés halogénés dans l’acétonitrile (+ 0,1 
mol/L Et4NCl) sur électrode d’argent.  
Dérivé halogéné Ea(V) Eb(V) Ec (V) Produit  Rendement (%) 
CH2C(CH3)CH2Cl -1,56 -1,24 -1,6 CH2C(CH3)CH2COH 89 
CH2CHCH2Cl -1,61 -1,18 -1,7 CH2CHCH2COOH 57 
CH2CHCH2Br -1,58 -0,97 -1,6 CH2CHCH2COOH 68 
n-C3H7Br -1,78 -1,55 -1,8 n-C3H7COOH 48 
n-C4H9Br -1,87 -1,65 -1,9 n-C4H9COOH 40 
CH2CH(CH3)CH2Br -1,93 -1,86 -2 CH2CH(CH3)CH2COOH 22 
Br CH2COOC2H5 -1,29 -0,91 -1,3 HOOCCH2COOC2H5 38 
n-C6H13Br -1,89 -1,75 -1,9 n-C6H13COOH 27 
C6H11CH2Br -1,71 -1,59 -1,8 C6H11CH2COOH 24 
 
Ea : potentiel de réduction sans CO2 
Eb : potentiel de réduction en présence du CO2 
Ec : potentiel d’électrolyse en présence du CO2 
 
Selon le tableau 3, avec l’électrode d’argent, la réduction de dérivés halogénés 
s’effectue à un potentiel moins négatif en présence du CO2. Après électrolyse, les acides 
carboxyliques sont obtenus dans tout les cas avec différents rendements (22-89%). Le 
meilleur rendement faradique est obtenu avec le CH2C(CH3)CH2Cl. 
 
I.2.2.2.2- Electrocarboxylation de dérivés halogénés en présence de catalyseur 
Comme nous l’avons vu précédemment, les systèmes catalytiques utilisés sont souvent 
des complexes de métaux de transition. Dans les années 90, le groupe d’Amatore a décrit le 
comportement électrochimique du complexe Ni
II
(dppe)Cl2 (dppe : 1,2-bis(diphényl-
phosphino) éthane) pour l’électrocarboxylation de dérivés halogénés aromatiques [89].  
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P
H2C
H2C
P
Ni
Cl
Cl
 
Schéma 8 - : représentation de complexe de Ni
II
(dppe)Cl2 
 
Un cycle catalytique décrit sur le schéma suivant a été proposé.  
Ni0(dppe)
Ph-NiⅡX(dppe)
Ph-NiⅠ(dppe)
CO2
Ph-NiⅢ(dppe)
O=C O
Ph-CO2-Ni
Ⅰ(dppe)
NiⅢX(dppe)
Ph
Ph
NiⅠX(dppe)
Ph-CO2-
X-
PhX
+ e -
PhX
Ph-Ph
NiII(dppe)
-X-
+ e -
+ e -
+ 2e -
 
Schéma 9 - : Electrocarboxylation catalytique de PhX en milieu organique en 
présence du [Ni
II
(dppe)]
2+
. 
 
Après réduction bi-électronique du [Ni
II
(dppe)]
2+
 en [Ni
0
(dppe)], ce dernier qui est 
l’espèce catalytique active réagit avec PhX. Cette réaction correspond à une addition oxydante. 
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Le complexe [Ph-Ni
II
X(dppe)] alors formé se réduit à un électron en [Ph-Ni
I
(dppe)] avec la 
libération d’ion halogénure. Ce complexe de nickel au degré d’oxydation +I peut alors réagir 
soit à nouveau avec le PhX pour former un dimère (cycle de droite sur le schéma) soit avec le 
CO2 (cycle de gauche sur le schéma). Dans ce dernier cas, l’addition oxydante de CO2 sur 
[Ph-Ni
I(dppe)] conduit à l’insertion du CO2 dans la liaison métal-carbone Ni-Ph. Le complexe 
subit alors un réarrangement pour former un complexe de Nickel (+I) qui se réduit pour 
libérer l’anion carboxylate. 
Quelque soit le cycle envisagé, le complexe [Ni
0
(dppe)] est libéré lui permettant ainsi 
d’intervenir dans un nouveau cycle. 
Les équations bilans s’écrivent selon le cycle considéré :  
PhX   +   CO2   +   2e

   →   Ph-CO2
 + X 
2  PhX   +   2  e

            →   Ph-Ph  + 2  X 
En dépit des deux cycles catalytiques présentés, ce complexe présente une bonne 
sélectivité en faveur de la synthèse de l’acide carboxylique. En effet, l’addition de CO2 sur 
[Ph-Ni
I(dppe)] est de 100 à 200 fois plus rapide que l’addition de PhX. De plus, compte tenu 
de la grande solubilité du CO2 dans l’AN ou le DMF (0,28mol/L), la loi d’action de masse 
favorise la voie de gauche, c'est-à-dire l’insertion du CO2. 
De nombreux autres travaux ont été publiés sur l’électrocarboxylation de dérivés 
halogénés. Nous pouvons ainsi citer : le Ni(Salen) publié par le groupe de Gennaro en 2001 
[90], un très bon catalyseur pour l’électrocarboxylation du chlorure de benzyle ; le complexe 
CobaltTPP (TPP= tetraphenyl porphyrine) pour l’électroréduction du chlorure de benzyle 
[84] ; le Co(Salen) pour catalyser l’électrocarboxylation de chloroarylméthyles [91].  
L’ensemble de ces résultats montre que la clé de l’électrocarboxylation catalytique est 
l’activation du dérivé halogéné par le complexe de coordination. 
I.3- L’acide cyanoacétique 
L’acide cyanoacétique (NC-CH2-COOH) est un synthon très utilisé dans plusieurs 
procédés industriels [92, 93].  La méthode actuelle pour synthétiser cet acide est très polluante 
et nocive. En effet, le procédé industriel de synthèse de l’acide cyanoacétique résulte de la 
réaction de cyanures alcalins sur l’acide chloroacétique [94] 
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ClCH2COOH   +    NaCN    →   NCCH2COOH   +      NaCl 
La présence de cyanure lors de la synthèse rend ce procédé particulièrement toxique. 
De plus, la mise en place de la réglementation européenne REACH incite ou incitera les 
industriels à développer des procédés plus sûrs et plus propres. L’alternative consiste à utiliser 
les méthodes électrochimiques qui présentent un caractère nettement moins nocif.  
ClCH2CN +   CO2   +   2e
 
   →   NCCH2COO

    +   Cl

 
De plus, l’utilisation de l’électrochimie permet de valoriser le déchet industriel 
d’actualité : le chloroacétonitrile et le CO2.  
Il a été démontré que les rendements faradiques sont très bons et que la sélectivité peut 
être accrue en utilisant une cellule non compartimentée associée à une anode soluble. Le 
rendement chimique de ce procédé peut être amélioré en travaillant des des cellules non 
compartimentées avec une anode soluble (magnésium ou aluminium). Une des raisons 
avancées dans la littérature est que les cations (Mg
2+
 et Al
3+) issus de l’oxydation de l’anode 
sacrificielle stabilisent les ions carboxylates (RCOO
par la formation de paires d’ions. En 
effet, les ions RCOO
peuvent subir une décarboxyaltion en alpha de la fonction acide 
carboxylique ce qui abaisse le rendement chimique du procédé. De plus les ions carboxylate 
peuvent agir comme des nucléophile avec les dérivés halogénés présents en solution 
entraînant la formation d’ester [95]. 
I.3.1- Utilisation industrielle de l’acide cyanoacétique  
Dû à la présence de deux fonctions chimiques différentes (COOH et CN), l’acide 
cyanoacétique est une molécule de base utilisée pour synthétiser des molécules plus 
complexes. Cet acide est utilisé essentiellement pour produire le fongicide : cymoxanil [93], 
le médicament contre la toux : Dextromethorphan [96], et des antiviraux : Acyclovir [97,98], 
Ganciclovir [99], Famciclovir [92]. L’acide cyanoacétique peut aussi être utilisé dans le 
domaine des adhésifs [100].  
Outre l’acide cyanoacétique, les esters correspondants sont également très utilisés : 
NC-CH2-COOH    +    R-OH →    NC-CH2-COOR    +        H2O 
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I.3.2 - Electrocarboxylation du chloroacétonitrile pour synthétiser l’acide 
cyanoacétique. 
Cette voie alternative au procédé industriel actuel permet de synthétiser l’acide 
cyanoacétique. La réaction globale s’écrit alors :  
ClCH2CN +   CO2   +  2e
 
   →  NCCH2COO

    +   Cl

 
L’intérêt de partir du chloroacétonitrile réside dans le fait que c’est un sous produit de 
l’industrie du pétrole qui est peu valorisé à notre connaissance et dont le cout est relativement  
faible. De plus, les méthodes électrochimiques utilisent comme «réactif» l’électron qui n’est 
pas polluant et qui peut être produit par les énergies renouvellables (solaire, vent,…). Toutes 
ces raisons font que cette alternative de synthèse au procédé actuel est intéressante d’un point 
de vu écologique et économique. 
La littérature montre que trois méthodes sont envisageables pour produire l’acide 
cyanoacétique par voie électrochimique.  
 La première et la plus ancienne consiste à réduire directement l’acétonitrile sous 
atmosphère du CO2 selon l’équation bilan suivante [101] 
NCCH3   +   CO2   +   e
 
   →   NCCH2COO

+   ½ H2 
Cette méthode très simple à mettre en œuvre présente cependant le désavantage de 
devoir travailler à des potentiels très négatifs (> -2,3V) associé à des rendements 
faibles (30%).  
 La seconde méthode consiste à réduire directement le chloroacétonitrile toujours sous 
atmosphère de CO2. 
NCCH2Cl   +   CO2    +    2e
   →   NCCH2COO   +    Cl 
Cette méthode met en œuvre en utilisant le chloroacétonitrile qui est un produit très 
toxique. Après la réduction sous atmosphère CO2, la liaison de chlore est coupée en 
remplaçant par le COO

. C’est un processus de déchloration en utilisant la méthode 
électrochimique et en même temps il consomme le CO2. 
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Différentes électrodes ont été étudiées, nous pouvons citer par exemple : le carbone, le 
mercure, le platine et l’argent. En 2008, le groupe de Gennaro a montré qu’une cathode en 
argent permettait d’obtenir de très bon rendement faradique de l’ordre de 90% associé à un 
potentiel de travail de -1,2V [16]. 
Cette forte diminution du potentiel de réduction du chloroacétonitrile sur l’électrode 
d’argent par rapport à l’électrode de carbone vitreux, s’explique par l’affinité du  
chloroacétonitrile pour l’argent comme nous l’avons déjà vu dans la partie 2.2.1. De plus, 
cette forte diminution du potentiel de réduction du RX permet d’éviter la réduction directe du 
CO2 dont le potentiel de réduction s’effectue aux alentours de -2,2V. Cet écart entre ces deux 
potentiels explique la bonne sélectivité obtenue.  
 La troisième méthode consiste à réduire le chloroacétonitrile en utilisant un catalyseur. 
NCCH2Cl   +   CO2    +    2e

   →   NCCH2COO

   +    Cl

 
Peu de catalyseurs ont été utilisés dans le cas du chloroacétonitrile. L’exemple le plus 
significatif est celui publié par Gennaro et al. qui ont utilisé le [Ni
II
(Salen)]. Avec ce 
complexe de structure plan carré, ils obtiennent des rendements faradiques proches de 70% 
pour un potentiel d’électrolyse de -1,68 V [102]. Le rendement faradique est bon avec une 
surtension pour le procédé encore élevée comparée aux résultats obtenus sur électrode 
d’argent. Les travaux ont montré que le rendement faradique dépend des cellules utilisés et les 
solvants comme le montre dans les tableaux suivants (tableau 4 et tableau 5). 
 Cas avec différents cellules : 
Tableau 4 : Rendements faradiques de l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile 
dans différentes cellules. 
Cellule  c (catalyseur) 
(mmol/L) 
c (RCl) 
(mmol/L) 
RH 
(%) 
RCOOH 
(%) 
compartimentée 7,71 74,7 14 29 
non-compartimentée 4,60 47,5 15 48 
 
L’électrocarboxylation du chloroacétonitrile est réalisée dans la solution DMF + 0.1 
mol/L TBAP à un potentiel -1,68V. Le meilleur rendement faradique en acide est obtenu avec 
la cellule non-compartimentée et une anode soluble pour les raisons que nous avons cité 
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précédemment. C’est à partir de ces résultats que nous avons décidé d’effectuer toutes nos 
électrolyses préparatives en utilisant une cellule non compartimentée associée à une électrode 
sacrificielle qui dans notre cas sera une électrode de magnésium. 
 Cas avec différentes solutions : 
Tableau 5 : Rendements faradiques de l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile 
avec différentes solutions. 
Solvant c (catalyseur) 
(mmol/L) 
c (RCl) 
(mmol/L) 
RCOOH 
(%) 
DMF+0,1mol/L TBAP 4,60 47,5 48 
MeCN+0,1 mol/L TBAP 5.08 50.7 71 
 
L’électrocarboxylation du chloroacétonitrile est réalisée dans la cellule non-
compartimentée à un potentiel de -1,68V.  
L’ensemble des résultats obtenus dans le cas de l’électrocarboxylation du 
chloroacétonitrile montre que l’utilisation d’une cellule non compartimentée avec 
l’acétonitrile comme solvant d’étude donnent les résultats les plus significatifs. A savoir des 
rendements faradiques de 70% avec une surtension plus faible que la réduction directe du 
chloroacétonitrile sur électrode de carbone vitreux mais plus élevée que l’électrocarboxylation 
sur électrode d’argent.  
 
Conclusion 
Ce chapitre bibliographique, nous a permis de montrer que les études portant sur 
l’électrosynthèse sont nombreuses et variées. Ainsi, le dioxyde de carbone qui est à la une de 
l’actualité aujourd’hui a été étudié par la communauté scientifique déjà depuis plusieurs 
décennies afin de le valoriser. Comme nous avons pu le montrer sa valorisation par voie 
électrochimique s’effectue soit en tant que seul réactif soit en combinaison avec d’autres 
molécules afin d’obtenir des composés possédant deux fonctions chimiques différentes ce qui 
constitue des molécules de base pour des synthèses plus complexes. L’analyse 
bibliographique dans le domaine de l’activation électrochimique des dérivés halogénés avec 
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ou sans CO2 montre une multitude de travaux. Ce premier chapitre, nous a permis de focaliser 
notre attention sur quelques exemples qui nous semblent significatifs.  
Dans la dernière partie de ce chapitre, nous avons présenté le produit qui nous 
intéresse le plus à savoir l’acide cyanoacétique. La méthode actuelle pour synthétiser cet acide 
est toxique et au vu des réglementations européennes (REACH), le développement d’un 
procédé plus propre est intéressant. C’est la raison pour laquelle la voie électrochimique 
semble la méthode de synthèse de cet acide dont l’utilisation industrielle est importante la 
mieux adaptée.  
Ce chapitre nous a également permis de montrer que quelque soit la réaction 
électrochimique étudiée (CO2 seul, activation de RX avec et sans CO2), deux voies sont 
envisageables. La première correspond à l’activation électrochimique du ou des réactif(s) 
directement à la surface d’une électrode.  
La seconde consiste à utiliser un composé chimique appelé catalyseur, on parle alors 
dans le cas de l’électrochimie, de transfert d’électron par sphère interne en opposition au 
transfert d’électron par sphère externe. Dans ce dernier cas, le composé chimique est appelé 
médiateur. Un médiateur (accepteur ou donneur d’électrons) peut échanger un ou plusieurs 
électrons avec le substrat sans que des interactions (formation de liaisons covalente, 
hydrogène,…) ne se forment entre le médiateur et le substrat. A l’inverse dans le cas d’un 
transfert d’électrons par sphère interne, le catalyseur (accepteur ou donneur d’électrons) se lie 
avec le substrat pour former un complexe activé qui suite à un transfert d’électrons entre les 
deux espèces constituants le couple va se dissocier pour régénerer le catalsyeur et le substrat 
sous forme oxydé ou réduit. Le principe de l’électrocatalyse par sphère interne (c’est-à-dire 
avec un catalyseur) est schématisé sur la figure suivante : 
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Schéma 10 - : principe simplifié de l’électrocatalyse 
 
Soit un substrat S que l’on veut réduire dont le potentiel redox E° est de – 0,2 V mais 
qui présente une forte surtension due à la lenteur du transfert d’électrons (k°, cas classique 
pour de nombreux composés organiques). Pour faire une électrolyse directe dans les 
meilleures conditions, au maximum du transport de matière, il faut se placer sur le palier de 
diffusion : ici, à – 1,8 V alors que le E° vaut – 0,2 V. Cette surtension se paye très cher au 
fournisseur d’énergie. Afin d’améliorer cette réduction, on utilise un catalyseur 
électrochimique M, système électrochimique à transfert d’électron rapide qui soit capable de 
réduire in situ l’espèce S. Donc M (E° = - 0,3 V) remplit ces conditions et pour faire 
l’électrolyse on se place sur le palier de diffusion de M, c’est-à-dire vers – 0,4 V. Au bilan, on 
a gagné 1,4 V de surtension. 
Notre travail de thèse s’inscrit dans ce domaine de la recherche de catalyseurs. Mais à 
notre connaissance, très peu de catalyseurs ont été étudiés pour l’électrosynthèse de l’acide 
cyanoacétique. Si nous considérons la littérature encore limitée qui s’y rapporte, deux axes 
d’étude restent encore à développer dans le domaine de l’électrosynthèse de l’acide 
cyanoacétique : 
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 analyse de complexes catalytiques à base de différents métaux et différents ligands en 
phase homogène 
 immobilisation du catalyseur à la surface de l’électrode 
Dans les chapitres suivants nous présentons nos résultats concernant 
l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile assistée par des complexes de coordination. Cinq 
complexes ont été sélectionnés. Ces complexes sont constitués d’un centre métallique qui est 
soit un cobalt soit un nickel au degré d’oxydation +II. Le choix de ces centres métalliques est 
issu de l’analyse de la littérature sur l’activation de dérivé halogéné qui a montré que ces deux 
types de cations métalliques avec des degrés d’oxydation de +I pour le cobalt et +I ou 0 pour 
le nickel sont susceptibles d’activiter les dérivés halogénés. Le choix des ligands (terpyridine, 
phénanthroline et 2,6-bis-[1-(phénylimino)éthylpyridine noté dapa) associés au centre 
métallique a été dicté en partie par les études bibliographique. Ainsi, le Ni(bpy)3 comme nous 
l’avons indiqué dans ce chapitre est un catalyseur efficace pour l’activation de dérivé 
halogéné [86]. Cependant, il présente le désavantage d’activité aussi le CO2 ce qui peut nuire 
au rendement chimique et faradique pour l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile [47]. 
Nous nous sommes donc reporté sur des ligands associés au centre métallique cobalt et nickel 
qui ne présentent pas de réactivité particulière vis-à-vis du CO2 pour ne pas gréver les 
rendements. De plus les ligands choisis sont des molécules commerciales avec des couts de 
revient relativement faible. Il aurait été envisageable de synthétiser des molécules plus 
complexes mais dans le but de développer un procédé de synthèse économiquement viable, il 
ne faut pas que le catalyseur soit à un prix prohibitif.  
Les complexes ayant donné les meilleurs résultats seront ensuite immobilisés à la 
surface d’électrodes afin de réaliser des études d’électrocatalyse du chloroacétonitrile en 
phase hétérogène. 
En ce qui concerne les études des cinq complexes en phase homogènes, ces études 
seront d’abord menées sur le comportement électrochimique des complexes sous argon et 
sous CO2. Ensuite l’activation du chloroacétonitrile sera étudiée en présence du catalyseur. 
Dans cette partie, nous discuterons des mécanismes du système de catalyse sans et en 
présence du CO2. Pour finir, les résultats des rendements faradiques d’électrocarboxylation du 
chloroacétonitrile sous différentes conditions seront présentés. 
Chapitre I – Etude bibliographique  
 
  37 
Références 
[1] L. V. Haynes, D. T. Sawyer, Anal. Chem., 39 (1967) 332. 
[2] C. Amatore, J. -M. Savéant, J. Am. Chem. Soc., 103 (1981) 5021. 
[3] B. R. Eggins, J. McNeill, J. Electroanal. Chem., 148 (1983) 17. 
[4] E. A. Quadrelli, G Centi, J.-L. Duplan, S. Perathoner, Chem. Sus. Chem., 4 (2011) 1194. 
[5] F. J. Valdés, M. R. Hernandez, L. Catala, A. Marcilla, Bioresour. Technol., 119 (2012) 1.  
[6] M. Poux, P. Cognet, C. Gourdon, Génie des procédés durables, Dunod, Paris, 2010. 
[7] A. Morris, G. Meyer, E. Fujita, Acc. Chem. Res., 42 (2009) 1983. 
[8] J. Chauvin, F. Lafolet, S. Chardon-Noblat, A. Deronzier, M. Jakonen, M. Haukka, Chem. 
Eur. J., 17 (2011) 4313. 
[9] E. Lamy, L. Nadjo, J.-M. Saveant, J. Electroanal. Chem., 78 (1977) 403.  
[10] S. Inone, M. Yamazaki (Eds.), The Organic and Bio- organic Chemistry of Carbon 
dioxide, Haslstead Press, New York, 1982. 
[11] M. G. Bradley, T. Tysak, D. J. Graves, N. A. Vlachopoulos, J. Chem. Soc., Chem. 
Commun., (1983) 349. 
[12] M. Koudelka, A. Mannier, J. Augustynsky, J. Electrochem. Soc., 131 (1984) 745. 
[13] Y. B. Vassiliev, V. S. Bagotzky, N. V. Osterova, O. A. Khazova, N. A. Mayorova, J. 
Electroanal. Chem., 189 (1985) 271. 
[14] Y. B. Vassiliev, V. S. Bagotzky, O. A. Khazova, N. A. Mayorova, J. Electroanal. Chem., 
189 (1985) 295.  
[15] U. Kaiser, E. Heitz, Ber. der Buns.- Gesell., 77 (1973) 818. 
[16] O. Scialdone, A. Galia, G. Errante, A. A. Isse, A. Gennaro, G. Filardo, Electrochimica 
Acta, 53 (2008) 2514. 
[17] B. P. Sullivan, K. Krist, H. E. Guard, Electrochemical and Electrocatalytic Reactions of 
Carbon Dioxde, Elsevier, Amsterdam, 1993. 
Dancheng Chen, Electrocarboxylation du chloroacetonitrile assistée par des complexes de coordination, Université de Toulouse, 2012 
 
38 
[18] O. Scialdone, A. Galia, G. Filardo, A. A Isse, A. Gennaro, Electrochim. Acta, 54 (2008) 
634. 
[19] S. Kaneco, H. Kaneco, T. Suzuki, K. Ohta, Electrochim. Acta, 51 (2006) 3316.   
[20] S. Kaneco, K. Iiba, H. Kaneco, T. Suzuki, K. Ohta, Electrochim. Acta, 21 (2006) 4880. 
[21] F. Koleili, T. Ropke, C. H. Hamann, Electrochim. Acta, 48 (2003) 1595. 
[22] R. Schrebler, P. Cury, C. Suarez, E. Munoz, H. Gomez, R. Cordova, J. Electroanal. 
Chem., 533 (2002) 167. 
[23] M. Gattrell, N. Gupta, J. Electroanal. Chem., 594 (2006) 1. 
[24] Y. Hori, K. Kikuchi, S. Suzuki, Chem. Lett., (1985) 1695. 
[25] J. -C. Gressin, D. Michelet, L. Nadjo, J.-M. Savéant, Nouv. J. Chim., 3 (1979) 545. 
[26] S. Ikeda, T. Takagi, K. Ito, Bull. Chem. Soc. Jpn., 60 (1987) 2517.  
[27] Y. B. Vassiliev, V. S. Bagotzky, O. A. Khazova, N. A. Mayarova, J. Electroanal. Chem., 
189 (1985) 295. 
[28] A. Deronzier, J. -C. Moutet, Comprehensive Coordination Chemistry II, vol. 9, Elsevier, 
Oxford, 2004. 
[29] J.-M. Savéant, Chem. Rev. 108 (2008) 2348. 
[30] J.-P. Collin, J. -P. Sauvage, Coord. Chem. Rev., 93 (1989) 245. 
[31] S. Meshitsuka, M. Ichikawa, K. Tamaru, J. Chem. Soc., Chem. Commun., (1974) 158. 
[32] B. Fisher, R. Eisemberg, J. Am. Chem. Soc., 102 (1980) 7361. 
[33] M. Beley, J. -P. Collin, R. Ruppert, J.-P. Sauvage, J. Chem. Soc., Chem. Commun., 
(1984) 1315. 
[34] M. H. Schmidt, G. M. Miskelly, N. S. Lewis, J. Am. Chem. Soc., 112 (1990) 3420. 
[35] M. Bourrez, F. Molton, S. Chardon-Noblat, A. Deronzier, Angew. Chem. Int. Ed., 50 
(2011) 9903. 
[36] J. Hawecker, J. M. Lehn, R. Ziessel, J. Chem. Soc., Chem. Commun., (1984) 328. 
Chapitre I – Etude bibliographique  
 
  39 
[37] B. P. Sullivan, C. M. Bolinger, D. Conrad, W. J. Vining, T. J. Meyer, J. Chem. Soc., 
Chem. Commun., (1985) 1414. 
[38] M. Tezuka, T. Yajima, A. Tsuchiya, Y. Matsumoto, Y. Uchida, M. Hidai, J. Am. Chem. 
Soc., 104 (1982) 796. 
[39] S. Slater, J. H. Wagenknecht, J. Am. Chem. Soc., 106 (1984) 5367. 
[40] C. M. Bolinger, B. P. Sullivan, D. Conrad, J. A. Gilbert, N. Story, T. J. Meyer, J. Chem. 
Soc., Chem. Commun., 12 (1985) 796. 
[41] S. Chardon-Noblat, M. -N. Collomb-Dunand-Sauthier, A. Deronzier, R. Ziessel, D. 
Zsoldos, Inorg. Chem. 33 (1994) 4410. 
[42] S. Chardon-Noblat, A. Deronzier, R. Ziessel, D. Zsoldos, Inorg. Chem. 36 (1997) 5384. 
[43] S. Chardon-Noblat, A. Deronzier, F. Hartl, J. van Slageren, T. Mahabiersing, Eur. J. 
Inorg. Chem., (2001) 613. 
[44] M. Beley, J.-P. Collin, R. Ruppert, J.-P. Sauvage, J.-P. Devillle, J. Electroanal. Chem., 
269 (1989) 267. 
[45] M. Beley, J.-P. Collin, R. Ruppert, J.-P. Sauvage, J. Am. Chem. Soc., 108 (1986) 7461. 
[46] A. Gennaro, A. A. Isse, E. Vianello, J. Electroanal. Chem., 289 (1990) 203. 
[47] S. Dérien, E. Dunach, J. Périchon, J. Am. Chem. Soc., 113 (1991) 8447. 
[48] F. Raspel, R.J. Nichols, D.M. Kolbe, J. Electroanal. Chem., 286 (1990) 279. 
[49] Y. Ikeda, E. Manda, Bull. Chem. Soc. Jpn., 58 (1985) 1723. 
[50] J. -F. Fauvarque, Y. De Zelicourt, C. Amatore, A. Jutand, J. Appl. Electrochem., 20 
(1990) 338. 
[51] J. -F. Fauvarque, A. Jutand, M. Francois, J. Appl. Electrochem., 18 (1988) 109. 
[52] J. Damodar, S. R. Krishna Mohan, S. R. Jayarama, Electrochem. Commun., 3 (2001) 762. 
[53] M. D. Otero, B. Batanero, F. Barba, Tetrahedron Lett., 47 (2006) 2171. 
[54] A. A Isse, M. G. Ferlin, A. Gennaro, J. Electroanal. Chem., 581 (2005) 38. 
Dancheng Chen, Electrocarboxylation du chloroacetonitrile assistée par des complexes de coordination, Université de Toulouse, 2012 
 
40 
[55] M. Tokuda, T. Kabuki, Y. Katoh, H. Suginome, Tetrahedron Lett., 36 (1995) 3345. 
[56] H. Kamekawa, H. Senboku, M. Tokuda, Electrochim. Acta, 42 (1997) 2117. 
[57] H. Senboku, Y. Fujimura, H. Kamekawa, M. Tokuda, Electrochim. Acta, 45 (2000) 2995. 
[58] G. Silvestri, S. Gambino, G. Filardo, Acta Chem. Scand., 45 (1991) 987. 
[59] O. Scialdone, C. Amatore, A. Galia, G. Filardo, J. Electroanal. Chem., 529 (2006) 163. 
[60] O. Scialdone, M. A. Sabatino, C. Belfiore, A. Galia, M. P. Paternostro, G. Filardo, 
Electrochim. Acta, 51 (2006) 3500. 
[61] O. Scialdone, A. Galia, A. A. Isse, A. Gennaro, M. A. Sabatino, R. Leone, G. Filardo, J. 
Electroanal. Chem., 609 (2007) 8. 
[62] V. G. Koshechko, V. E. Titov, V. A. Lopushanskaya, Electrochem. Commun., 4 (2002) 
655. 
[63] A. Gennaro, C. M. Sanchez, A. A Isse, V. Montiel, Electrochem. Commun., 6 (2004) 
627. 
[64] R. Ramesh Raju, S. Krishna Mohan, S. R. Jayarama Reddy, Tetrahedron Lett., 44 (2003) 
4133. 
[65] P. Tascedda, M. Weidmann, E. Dinjus, E. Dunach, Appl. Organomet. Chem., 15 (2001) 
141. 
[66] H. Z. Yang, Y. L. Gu, Y. Q. Deng, F. Shi, Chem. Commun., (2002) 274. 
[67] Y. Wang, Q. G. Yuan, Y. C. Zeng, H. F. Jiang, Chin. J. Org. Chem., 27 (2007) 1397. 
[68] G. Filardo, S. Gambino, G. Silvestri, A. Gennaro, E. Vianello, J. Electroanal. Chem., 177 
(1984) 303. 
[69] S. Gambino, A. Gennaro, G. Filardo, G. Silvestri, E. Vianello, J. Electrochem. Soc., 134 
(1987) 2172. 
[70] S. Dérien, J. -C. Clinet, E. Dunach, J. Périchon, Tetrahedron, 48 (1992) 5235. 
[71] X. Zhao, W. -Z. Zhang, L.-L. Shi, C. Zhu, J. -L. Jiang, X. -B. Lu, Tetrahedron, (2012) 
9085. 
Chapitre I – Etude bibliographique  
 
  41 
[72] F. Koster, E. Dinjus, E. Dunach, Eur. J. Org. Chem., (2001) 2507. 
[73] S. Wawzonek, E. W. Blaka, R. Berky, M. E. Runner, J. Electrochem. Soc., 102 (1955) 
235. 
[74] J. -F. Fauvargue, C. Chevrot, A. Jutand, J. Périchon, M. François, J. Organomet. Chem., 
264 (1984) 273. 
[75] J. -F. Fauvargue, A. Jutand, M. François, New. J. Chem., 10 (1986) 119. 
[76] A. Savall , Actual. Chim. – Spécial Electrochimie, 1992, 35. 
[77] J. Chaussard, M. Troupel Y, Rollin, G. Jacob, J. -P. Juhasz, J. Appl. Electrochem., 19 
(1988) 345. 
[78] O. Scialdone, C. Guarisco, A. Galia, R. Herbois, J. Electroanal. Chem., 641 (2010) 14. 
[79] S. Rondinini, A. Vertova, Electrochim. Acta, 49 (2004) 4035. 
[80] G. Fiori, S. Rondinini, G. Sello, A. Vertova, M. Cirja, L.Conti, J. Appl. Electrochem., 35 
(2005) 363. 
[81] C. Costentin, M. Robert, J. M. Saveant, J. Am. Chem. Soc., 125 (2003) 10729. 
[82] A. A. Isse, G. Sandonà, C. Durante, A. Gennaro, Electrochim. Acta, 54 (2009) 3235. 
[83] W. H. Smith, Y. -M. Kuo, J. Electroanal. Chem., 188 (1985) 189. 
[84] G. Zheng, M. Stradiotto, L. Li, J. Electroanal. Chem., 453 (1998) 79. 
[85] C. Amatore, M. Azzabi, A. Jutand, J. Am. Chem. Soc., 113 (1991) 8375. 
[86] C. Amatore, A. Jutand, J. Périchon, Y. Rollin, Monatsh. Chem., 131 (2000) 1293. 
[87] A. Gennaro, A.A.  Isse, J-M. Savéant, M. -G. Severin, E. Vianello, J. Am. Chem. Soc., 
118 (1996) 7190. 
[88] D. Niu, L. Xiao, A. Zhang, G. Zhang, Q. Tan, J. Lu, Tetrahedron, 64 (2008) 10517. 
[89] C. Amatore, A. Jutand, J. Am. Chem. Soc., 113 (1991) 2819. 
[90] A. Gennaro, A. A. Isse, F. Maran, J. Electroanal. Chem., 507 (2001) 124. 
Dancheng Chen, Electrocarboxylation du chloroacetonitrile assistée par des complexes de coordination, Université de Toulouse, 2012 
 
42 
[91] A. A Isse, A. Gennaro, E. Vianello J. Chem. Soc., Dalton Trans., (1996) 1613. 
[92] P. M. Kincey, EP (1990) 355986. 
[93] S.H. Davidson, E.I. du Pont de Nemours and Co. US Pat., (1973) 3954992. 
[94] P. Pollak, A. G. Lonza, Ullmann’s Encyclopedia of Industrial Chemistry, sixth ed. 
Wiley-VCH,Weinheim, 1998 (Chapter2, Electronic Release)]. 
[95] O. Scialdone, A. Galia, C. Belfiore, G. Silvestri, Ind. Eng. Chem. Res., 43 (2004) 5006. 
[96] O. Schnider, A. Gruessner, Helv. Chim. Acta, 34 (1951) 2211. 
[97] H. Schaefer, J. Wellcome Foundation Ltd. DE 2539963, 1976.  
[98] H. Matumoto., C. Kaneko, K.Yamada, T. Takeuchi, T. Mori, Y. Mizuno, Chem. Pham. 
Bull., 36 (1988) 1153 
[99] J. P. Verheyden, J. C. Martin, Syntex, Inc. US Pat. (1982) 4355032 ; US Pat. (1983) 
4423050. 
[100] M. Chignac, Labaz, US Pat., (1979) 4155929. 
[101] M. Kawamata, T. Takahashi, S. Fujikake. Jpn. Pat., (1975) 7571627.   
[102] A. A. Isse, A. Gennaro, J. Electrochem. Soc., 149 (2002) D113. 
 
  
Chapitre II 
Electrocarboxylation du chloroacétonitrile  
assistée par des complexes  
du Cobalt.  
 
 
Dancheng Chen, Electrocarboxylation du chloroacetonitrile assistée par des complexes de coordination, Université de Toulouse, 2012 
44 
Chapitre II – Electrocarboxylation du chloroacétonitrile assistée par des complexes du Cobalt  
 
  45 
Comme nous l’avons décrit dans la partie bibliographique, l’acide cyanoacétique peut 
être synthétisé par électrocarboxylation du chloroacétonitrile, noté RCl, en présence d’un 
catalyseur :  
RCl  +  CO2 +  2 e
-
RCO2
-
+   Cl
-catalyseur
          (1) 
L’objectif de ce travail est de trouver le meilleur catalyseur qui permette de travailler à 
des potentiels les moins négatifs et d’obtenir un bon rendement faradique et une bonne 
sélectivité. Pour ce faire, les études commencent par l’étude électrochimique du 
chloroacétonitrile et du CO2 pris séparément puis ensemble (chloroacétonitrile sous CO2). 
Puis dans un second temps, l’analyse électrochimique du catalyseur, essentiellement par 
voltammétrie cyclique, pour en déterminer les propriétés catalytiques. Enfin, des électrolyses 
sont conduites afin d’optimiser le potentiel de travail en relation avec le rendement faradique. 
Les expériences sont réalisées à température ambiante dans l’acétonitrile avec comme 
électrolyte support l’hexafluorophosphate de tétrabutylammonium, noté TBAPF6. Les 
potentiels sont mesurés par rapport à une électrode au calomel saturé (ECS).  
Le travail présenté dans ce chapitre II porte sur l’étude de complexes de cobalt utilisés 
comme catalyseurs. Trois complexes sont analysés : Co(terpy)2(PF6)2, Co(phen)3(PF6)2 et 
Co(dapa)2(PF6)2 (schéma 1). 
N
N
N N
N
N
Co
II
N
N
N N
N
N
Co
II
[Co(terpy)2]2+ [Co(phen)3]2+ [Co(dapa)2]2+
CH N
N
CH N CHN
N
CHN
Co
II
 
Schéma 1 - Représentation des complexes  de cobalt. 
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Les catalyseurs envisagés sont des complexes hexacoordinnés du cobalt(II) par des 
ligands pyrridiniques (terpy = terpyridine et phen = phénanthroline) ou du type base de Schiff 
(dapa =2,6-bis-[1-(phénylimino)éthyl]pyridine ) [1].  
II.1- Comportement électrochimique du dioxyde de carbone CO2 
Dans l’acétonitrile, sous pression atmosphérique, le dioxyde de carbone est très 
soluble 0,28 mol/L [2] et électroactif (figure 1). Les voltammogrammes mettent en évidence 
la réduction irréversible du CO2 qui dépend de l’électrode de travail utilisée : vers - 2,6 V sur 
platine ; mal définie mais vers - 2,2 V sur carbone vitreux et une vague importante sur argent 
qui confirme l’intérêt de cette électrode [3]. 
La réduction du CO2 commence par un transfert mono-électronique et elle est suivie 
de réactions chimiques, décrites dans le chapitre I : 
CO2     +      e

     →   CO2
    
(2) 
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Figure 1 - Voltampérogrammes du CO2 à différentes électrodes dans 
l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de balayage de potentiel v = 0,1V/s  
 
Sachant que nous cherchons des conditions de travail les moins négatifs possibles, 
la réduction électrochimique directe de CO2 ne sera jamais atteinte et ne devrait pas 
interférer avec nos systèmes électrochimiques. 
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II.2- Comportement électrochimique du chloroacétonitrile RCl (NCCH2Cl) 
II.2.1- Comportement électrochimique du chloroacétonitrile sous argon 
Le chloroacétonitrile RCl est électroactif à une électrode de carbone vitreux dans 
l’acétonitrile (figure 2). Le voltammogramme met en évidence un processus de réduction vers 
– 2 V. Il n’y a pas de pic retour associé au pic aller indiquant un système électrochimique lent 
ou un transfert d’électron suivi d’une réaction chimique dégradant le produit de réduction. Le 
courant de pic de réduction est proportionnel, comme pour un système classique simple, à la 
concentration de RCl (figure 2) et à la racine carrée de la vitesse de balayage de potentiel 
(figure 3). Le transfert d’électron est donc contrôlé par la diffusion ; dans le cas d’une réaction 
chimique couplée, la vitesse de la réaction serait suffisamment grande pour qu’elle ne soit 
jamais bloquée dans le domaine de vitesses de balayage de potentiel utilisé.  
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Figure 2 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) du 
chloroacétonitrile à différentes concentrations dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L) 
sous Ar, vitesse de balayage de potentiel v = 0,1V/s  
 
Le mécanisme de réduction du chloroacétonitrile a déjà été décrit [4,5]. La première 
étape est un transfert d’électron dissociatif et concerté : 
NCCH2Cl  + e

    →  NCCH2
 
    +    Cl

      (3)   
avec un potentiel standard (/ECS) E°(3) = - 0,85 V ; un coefficient de transfert de charge = 
0,24 et une constante de transfert d’électron k° = 4,7 10-4 cm/s [5]. Le radical électrogénéré 
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est immédiatement réduit en carbanion au potentiel appliqué car le potentiel standard de ce 
couple E°(4) vaut -0,69 V [6] : 
NCCH2

    + e

    →  NCCH2

      (4) 
Ce carbanion est très instable et réagit avec les acides présents dans le milieu d’étude 
(HA, NCCH2Cl, CO2, …) selon [5] : 
NCCH2
 
    + HA     →  NCCH3   + A

         (5) 
NCCH2
 
    + NCCH2Cl    →  NCCH3   + NCCHCl
 
       (6) 
NCCH2
 
    +  CO2      →  NCCH2CO2

         (7) 
Lorsque nous n’ajoutons pas d’acides, le chloroacétonitrile NCCH2Cl est l’acide le 
plus fort dans le milieu et le processus de réduction suit les réactions (3), (4) et  (6). Cela 
revient à un processus mono-électronique dont le bilan global est : 
2 NCCH2Cl   +  2 e

     →  NCCH3   + NCCHCl
 
   +    Cl

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Figure 3 - Variations du courant du pic de réduction du chloroacétonitrile (2 10
-3
 
mol/L) en fonction de la racine carrée de la vitesse de balayage de potentiel v.  
 
A partir de la figure 3, la pente de la droite de régression permet d’estimer par la 
relation de Randles-Sevick le coefficient de diffusion du chloroacétonitrile D = 3,03 10
-5
 
cm
2
/s, valeur proche de 3,2 10
-5
 cm
2
/s [5]. En revanche, pour justifier une surtension 
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supérieure à 1 V (potentiel de pic de réduction  - 1,9 V / E°(3) = - 0,85 V), la constante de 
transfert d’électron serait beaucoup plus faible, k° de l’ordre de 2 10-7 cm/s (simulations avec 
le logiciel DigiElch, gamry). 
II.2.2 - Comportement électrochimique du chloroacétonitrile sous CO2 
Sous atmosphère de dioxyde de carbone, les voltampérogrammes ont la même allure, 
nous observons un pic de réduction au balayage aller sans pic d’oxydation au balayage retour 
(figure 4). Les potentiels de pic de réduction sont légèrement déplacés vers les potentiels 
négatifs. En revanche, nous constatons que les courants de pic de réduction sont beaucoup 
plus importants pour une même concentration de RCl et une même vitesse de balayage de 
potentiel que sous argon. Sous CO2, le courant de pic est pratiquement doublé (facteur de 1,7 
à 1,8 pour v = 0,1 V/s). D’après le mécanisme proposé, le processus fait intervenir le CO2 par 
la réaction (7) qui est en compétition avec la réaction (6). Compte tenu de la forte solubilité 
du CO2, 0,28 mol/L, la réaction (6) est quasiment bloquée et le processus devient un échange 
bi-électronique dont le bilan global est : 
NCCH2Cl   +  2 e

   +  CO2     →  NCCH2COO

   +    Cl

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Figure 4 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) du 
chloroacétonitrile à différentes concentrations dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L) sous 
CO2, vitesse de balayage de potentiel v = 0,1V/s  
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Figure 5 - Variations du courant du pic de réduction du chloroacétonitrile (10
-2
 mol/L) 
sous CO2  en fonction de la racine carrée de la vitesse de balayage de potentiel v.  
 
D’après la figure 5, le courant de pic ne varie pas linéairement avec la racine carrée de 
la vitesse de balayage de potentiel. Lorsque la vitesse de balayage augmente, la réaction (7) 
commence à être bloquée et la réaction (6) reprend ses droits. L’échange global d’électrons 
diminue et tend vers un système mono-électronique (système 2e

 → système 1e). 
On peut donc obtenir de l’acide cyanoacétique par réduction directe du 
chloroacétonitrile sous CO2 [3]. Cependant, il y a des réactions compétitives qui nuisent à la 
sélectivité du procédé. De plus, ce qui est fatal, la réduction directe du chloroacétonitrile se 
passe à un potentiel trop négatif par rapport au potentiel thermodynamique. Même sur 
électrode d’argent [5], la surtension est encore importante. L’électroréduction assistée par un 
catalyseur est donc une voie intéressante. 
 
II.3- Complexe Co(terpy)2(PF6)2 
Ce composé est un complexe de cobalt(II) hexacoordinné par deux terpyridines, 
ligands tridentates. C’est un complexe très stable. [7] 
 
 
2e

 
1e

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II.3.1- Etude du comportement électrochimique du Co(terpy)2(PF6)2 sous argon  
Dans l’acétonitrile, le Co(terpy)2(PF6)2 est soluble et dissocié en [Co
II
(terpy)2]
2+ 
et 
PF6
. Sous atmosphère d’argon, le voltammogramme cyclique (figure 6) de [CoII(terpy)2]
2+
 
met en évidence quatre systèmes redox plus ou moins réversibles entre -2,25 V et 0,5 V [8]. 
 
En oxydation, on observe le couple Co
III
/Co
II
 caractérisé par un système réversible et 
rapide (Ipc/Ipa = 1 et ΔEp/n ≈60mV) entre 0 et 0,5 V : 
 
[Co
II
(terpy)2]
2+
    ⇌    [CoIII(terpy)2]
3+
    +     e

                   E°(8) =  0,28 V   (8) 
 
Par rapport au potentiel du couple Co
3+
/Co
2+
 qui est de l’ordre de 1,36 V, on constate 
donc un fort déplacement du potentiel d’oxydation du CoII. D’après les règles de la chimie des 
solutions, le potentiel apparent du couple Co
3+
/Co
2+
 est relié aux coefficients de complexation 
des espèces (cette expression se généralise à tout couple redox) : 
 
E°’(CoIII/CoII) = E°(Co3+/Co2+) + 
(L)Co
(L)Co
III
II
log
F
2,3RT


  = E°(Ox/ Red)  + 
Ox
Redlog
nF
2,3RT


 
 
Si on applique cette expression, il apparaît que le complexe de Co
III
 est beaucoup plus 
stable que celui du Co
II
 : la constante de formation du complexe [Co
III
(terpy)2]
3+
 serait 10
18
 
plus grande que celle du [Co
II
(terpy)2]
2+
. 
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Figure 6 - Voltampérogramme à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) de 
[Co
II
(terpy)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de balayage de 
potentiel v = 0,1V/s.  
 
En réduction, entre 0 et - 2,25 V, trois systèmes redox plus ou moins réversibles sont 
observés. Le premier système correspond à la réduction monoélectronique du centre 
métallique du complexe Co
II
 pour former le Co
I
 [9]. 
[Co
II
(terpy)2]
2+
    +     e
 
   ⇌    [CoI(terpy)2]
+  
E° (9) = - 0,77 V  (9) 
Le deuxième système a été décrit comme la réduction d’un ligand terpyridine, associée 
à la perte du second ligand terpyridine entraînant la formation d’un complexe sous coordinné 
et globalement neutre [8]. Il est probable que le solvant vienne compléter la sphère de 
coordination du métal.  
[Co
I
(terpy)2]
+
      +     e
 
   ⇌    [CoI(terpy) ]  +  (terpy)   E° (10) = - 1,66 V  (10) 
Le troisième système est attribué à la réduction de la terpyridine libérée par le 
complexe lors de la réaction (10).  
terpy      +     e
 
   ⇌    terpy    E°(11) = - 2,02 V           (11) 
Par rapport au potentiel redox du couple Co
2+
/Co
+
 égal à – 0,86 V [10], le potentiel du 
couple Co
II
/Co
I
 (complexe avec deux ligands) est peu déplacé (- 0,77 V). Sachant que ce 
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potentiel dépend des coefficients de complexation des ions cobalt(II) ou (I), il en ressort que 
les complexes de cobalt(II) ou (I) présentent des stabilités voisines à l’inverse de ce qui est 
observé pour le couple Co
III
/Co
II
. La constante de formation du complexe de cobalt(I) serait 
30 fois plus grande que celle du cobalt(II). 
La figure 7 représente le voltammogramme du complexe lorsque le balayage de 
potentiel est limité à l’étude du couple redox CoII/CoI. Le système apparaît réversible (RIp = 
Ipretour/ Ipaller = 1). De plus, le courant de pic cathodique est proportionnel à la concentration 
du complexe [Co
II
(terpy)2]
2+
 et à la racine carrée de la vitesse de balayage de potentiel, en 
accord avec un simple transfert d’électron contrôlé par la diffusion. A partir de l’encart de la 
figure 7, la pente de la droite de régression permet d’estimer par la relation de Randles-Sevick 
le coefficient de diffusion du complexe  [Co
II
(terpy)2]
2+
, D = 6 10
-6
 cm
2
/s. 
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Figure 7 - Voltampérogrammes normalisés à une électrode de carbone vitreux ( 1 
mm) de [Co
II
(terpy)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), à différentes 
vitesses de balayage de potentiel, le courant est normalisé par rapport à la racine carrée de 
la vitesse de balayage de potentiel. 
 
Lorsque la vitesse de balayage de potentiel augmente, vers 4 V/s, les 
voltammogrammes se déforment : la séparation des pics (Ep = Epretour - Epaller) augmente 
comme pour un système limité par la vitesse de transfert d’électron et que l’on qualifie de 
quasi-réversible. A partir des variations de la séparation en potentiel des pics en fonction de la 
vitesse de balayage de potentiel, la constante de transfert d’électron k° a été estimée à 5,2 10-2 
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cm/s selon la méthode de Nicholson et Shain [11]. Elle correspond à celle d’un système 
classique, rapide dans les conditions d’une électrolyse, par exemple. 
Compte tenu de l’ensemble des propriétés du couple redox CoII/CoI, le complexe 
[Co
II
(terpy)2]
2+
 pourrait donc jouer le rôle de catalyseur. 
II.3.2- Etude du comportement électrochimique du Co(terpy)2(PF6)2 sous CO2 
Sous atmosphère de CO2, le comportement électrochimique du complexe en milieu 
acétonitrile est fortement perturbé (figure 8). 
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Figure 8 - Voltampérogrammes sous argon et sous CO2 à une électrode de carbone 
vitreux ( 3 mm) de [CoII(terpy)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), 
vitesse de balayage de potentiel v = 0,1 V/s. 
 
En réduction, on retrouve les trois systèmes observés précédemment : 
- Le système CoII/CoI est devenu irréversible. En effet un système électrochimique est 
réversible et rapide lorsque le rapport Ipc/Ipa tend vers 1 et lorsque ΔEp/n ≈60mV. 
Dans ce cas du [Co
II
(terpy)2]
2+
 sous CO2, le rapport Ipc/Ipa est différent de 1 et le pic 
lors du balayage retour n’est plus visible montrant que le CoI n’est plus détecté au 
balayage retour, réaction (9). D’autre part le pic de réduction reste identique en 
présence et en absence du CO2. 
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- A - 1,7 V, le système [CoI(terpy)2]
+
/[Co
I
(terpy)
 
]
 
 apparaît irréversible. De plus, on 
observe une forte augmentation de l’intensité du pic cathodique. Ce type de 
comportement a déjà été reporté dans la littérature [8]. Ainsi à -1,7 V, l’augmentation 
du courant provient d’une réaction catalytique entre le [CoI(terpy)] et le CO2 :  
[Co
I
(terpy)

]
 
 +   CO2   →  [Co
I
(terpy)]
+
  +    CO2

                        (12) 
- A - 2,1 V, on observe la réduction du ligand terpyridine libre, réaction (13), qui 
devient catalytique par transfert électronique sur le CO2 :  
 terpy

  
 
 +   CO2   →       terpy    +    CO2

                                      (13) 
Si le comportement électrochimique du complexe est fortement modifié au-delà d’un 
potentiel de -1,6 V, il semble que le premier système, couple Co
II
/Co
I
, soit lui peu perturbé 
par la présence de dioxyde de carbone. Les voltampérogrammes ont été tracés en réduisant le 
domaine de balayage de potentiel en présence ou en absence de CO2 (figure 9). 
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Figure 9 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 1 mm) de 
[Co
II
(terpy)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L) sous argon et sous CO2, 
vitesse de balayage de potentiel  v = 0,1 V/s. 
 
Comme le montre la figure 9, le voltammogramme du système rédox Co
II
/Co
I
 
(réaction (9)) est inchangé en présence ou en absence de CO2 quelle que soit la vitesse de 
balayage de potentiel. Il apparaît donc que le complexe électrogénéré Co
I
 ne présente pas de 
réactivité particulière vis-à-vis du dioxyde de carbone ou alors que le phénomène est très lent. 
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En effet, des complexes de cobalt(I) ont été rapportés pour leur réactivité vis-à-vis du CO2 
[12,13]. Il semble que dans le cas du complexe [Co
II
(terpy)2]
2+
, la réactivité avec le CO2 soit 
lente. 
Les études des comportements électrochimiques du [Co
II
(terpy)2]
2+
 sous argon et sous 
CO2 nous donnent une base pour étudier l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile catalysé 
par le complexe [Co
II
(terpy)2]
2+
.  
II.3.3- Etude analytique de l’activation du chloroacétonitrile sous argon 
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Figure 10 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) de 
[Co
II
(terpy)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de balayage de 
potentiel v = 0,1 V/s : (A) [Co
II
(terpy)2]
2+
 seul ; (B) + 5 équivalents molaires de 
chloroacétonitrile RCl. 
 
En présence de chloroacétonitrile et sous atmosphère d’argon, le signal de 
voltammétrie cyclique du [Co
II
(terpy)2]
2+
 est fortement modifié lorsque le potentiel 
d’inversion est de -2,2V (figure 10). Le voltammogramme met en évidence que :  
- Le système CoII/CoI (réaction (9) vers – 0,8 V) devient moins réversible (Ipc/Ipa ≠ 1 
mais le pic retour est encore observable), une partie du Co
I
 n’est plus détecté au 
balayage retour. Le pic aller de réduction a légèrement augmenté en intensité. 
- Le système [CoI(terpy)2]
+
/[Co
I
(terpy)

]
 
 (réaction (10) vers – 1,7 V) est devenu 
totalement irréversible. Le pic de réduction a fortement augmenté, caractéristique d’un 
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courant catalytique traduisant un transfert d’électron entre le chloroacétonitrile RCl et 
[Co
I
(terpy)

]. [Co
I
(terpy)

]
 
est un catalyseur pour l’activation du chloroacétonitrile 
mais son potentiel est trop négatif pour envisager un procédé. 
- La réduction directe du chloroacétonitrile vers – 2 V. 
- Le système rédox correspondant à la réduction de la terpyridine libre (réaction (11)) 
semble lui peu affecté par la présence du dérivé halogéné.  
- Un nouveau système vers – 1,4 V qui est attribué à un complexe alkyle cobalt(III) issu 
de l’addition oxydante du dérivé halogéné sur le complexe de cobalt(I) électrogénéré. 
Ce complexe de cobalt(III) peut se réduire à un potentiel plus négatif que le complexe 
de cobalt(II) initial [14]. 
L’apparition de ce nouveau système et la modification du voltammogramme du couple 
Co
II
/Co
I
 met en évidence une activation du chloroacétonitrile par le complexe réduit Co
I
. 
L’étude électrochimique est limitée au domaine de potentiel compris entre 0 et – 1,6 V. 
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Figure 11 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 1 mm) de 
[Co
II
(terpy)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L) en présence de différentes 
concentrations en chloroacétonitrile, vitesse de balayage de potentiel v = 0,1 V/s.  
 
La figure 11 représente les voltammogrammes du complexe en fonction du nombre 
d’équivalent ajouté de chloroacétonitrile. Par rapport aux analyses précédentes de ce 
complexe, nous pouvons remarquer que :  
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- Le système CoII/CoI (réaction (9) vers – 0,8 V) est devenu moins réversible. Le 
rapport Ipc/Ipa est legèrement ≠ 1 et le pic retour est légèrement moins intense que le 
pic aller, ce qui indique qu’une partie du CoI n’est plus détecté au balayage retour. Le 
cobalt(I) réagit avec le chloroacétonitrile d’où la diminution du pic retour ; c’est un 
mécanisme EC : transfert d’électron suivi d’une réaction chimique dont le produit est 
détecté par un pic à – 1,4 V. Quand la vitesse de balayage de potentiel augmente 
(figure 12), le système Co
II
/Co
I
 redevient réversible (Ipc/Ipa = 1) ; compte tenu des 
paramètres expérimentaux, cette réaction chimique est très lente (voir plus loin). De 
plus, pour justifier l’augmentation du courant de pic de réduction, il faut introduire un 
cycle catalytique qui est également très lent (figure 12) ; à 0,5 V/s, on retrouve un 
courant de pure diffusion. 
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Figure 12 - Voltampérogrammes normalisés à une électrode de carbone vitreux ( 1 
mm) de [Co
II
(terpy)2]
2+
 (1 mmol/L) avec 4 équivalents de chloroacétonitrile dans 
l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L) à différentes vitesses de balayage de potentiel, le courant 
est normalisé par rapport à la racine carrée de la vitesse de balayage de potentiel. 
 
- Le signal vers – 1,4 V, attribué au complexe alkyl-cobalt(III) (réaction (14)), est 
caractéristique d’un système irréversible (pas de pic retour) ; en fait, d’un système 
dont le produit n’est pas électroactif ou qui subit une réaction chimique irréversible 
(l’augmentation de la vitesse de balayage ne fait pas apparaître de pic retour) : 
   [R-Co
III
(terpy)]
2+ 
   + e

    ⇌   [R-CoII(terpy)]+                Ep = - 1,4 V      (14) 
Chapitre II – Electrocarboxylation du chloroacétonitrile assistée par des complexes du Cobalt  
 
  59 
La formation de ce complexe [R-Co
III
(terpy)]
2+ est justifiée par l’addition oxydante  du 
chloroacétonitrile sur le cobalt(I), issu de la réduction électrochimique du cobalt(II). Si 
ce type de mécanisme a déjà été reporté pour des complexes métalliques possédant 
une structure plan carré [14], il est nécessaire que le [Co
I
(terpy)2]
2+
 possédant une 
structure octaédrique perde un ligand terpyridine pour permettre l’addition oxydante 
du chloroacétonitrile. Ainsi, après la réduction du [Co
II
(terpy)2]
2+
 en [Co
I
(terpy)2]
+
 
(réaction(9)), une réaction de dissociation (15) doit être prise un complexe dans le 
processus : 
 
         [Co
I
(terpy)2]
+
            ⇌         [CoI(terpy)]+   +   terpy                          (15) 
         [Co
I
(terpy)]
+ 
   +    RCl   ⇌ [R-CoIII(terpy)]2+    +     Cl  (16) 
 
Nous pouvons noter que le pic de réduction de [R-Co
III
(terpy)]
2+
 à -1,4 V augmente 
avec la concentration de chloroacétonitrile mais sature très vite ; sur la figure 11, pour 
une vitesse de balayage de potentiel de 0,1 V/s, la saturation est observée pour 4 
équivalents molaires de chloroacetonitrile. Ce phénomème est similaire de ce qui est 
décrit en catalyse enzymatique : il y a saturation, une vitesse maximale ; l’enzyme 
serait le complexe, le substrat le chloroacétonitrile et le complexe Enzyme/Substrat le 
complexe [R-Co
III
(terpy)]
2+
.  
 
Afin de valider ces hypothèses, une première étude a consisté à ajouter du ligand 
terpyridine libre dans la solution afin de voir si un excès de ligand libre limite l’addition 
oxydante du dérivé halogéné sur le complexe de cobalt (I) (figure 13). 
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Figure 13 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 1 mm) de 
[Co
II
(terpy)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de balayage de 
potentiel v = 0,5 V/s : (A) [Co
II
(terpy)2]
2+
 seul ; (B) + 2 équivalents de chloroacétonitrile 
RCl ; (C) + 4 équivalents de terpyridine libre . 
 
La figure 13 montre le voltammogramme du complexe [Co
II
(terpy)2]
2+
 seul, système 
bien réversible, courbe A. En présence de chloroacétonitrile, courbe B, on voit apparaître le 
signal du complexe alkyl-cobalt(III) ; l’augmentation du courant de réduction de 
[Co
II
(terpy)2]
2+
 et le pic retour moins intense montrent que le système est moins réversible. 
Lorsque quatre équivalents de terpyridine sont ajoutés, nous observons une diminution du pic 
de réduction à -1,4 V correspondant à la réduction du complexe alkyl-cobalt(III) et le signal 
du complexe [Co
II
(terpy)2]
2+
 (à -0,8V) se rapproche de la courbe A, voltammogramme du 
complexe [Co
II
(terpy)2]
2+
 seul. Ce résultat démontre donc que l’ajout d’un excès de ligand 
libre limite l’addition oxydante de RCl sur le Co(I) et par conséquent la formation du 
complexe alkyl-cobalt(III).  La réaction (15) de décoordination du cobalt est donc une étape 
clé du processus d’activation du chloroacétonitrile. 
Si on réduit le balayage de potentiel au système Co
II
/Co
I
, nous pouvons analyser la 
réactivité du complexe de cobalt(I). La figure 14 représente les voltammogrammes du 
complexe [Co
II
(terpy)2]
2+
 en présence de quantités croissantes de chloroacétonitrile lorsque le 
domaine de potentiel réduit de 0 à -1,2V. 
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Figure 14 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 1 mm) de 
[Co
II
(terpy)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L) en fonction de la 
concentration de chloroacétonitrile, vitesse de balayage de potentiel v = 0,1 V/s. 
 
Nous pouvons constater (figure 14) que le pic de réduction de [Co
II
(terpy)2]
2+ 
augmente avec la concentration de chloroacétonitrile ce qui n’est pas attendu si le processus 
est limité à la réaction d’addition oxydante du chloroacétonitrile, réaction (16). Sachant que 
dans les complexes alkyl-cobalt(III) la liaison Cobalt-Carbone n’est pas très stable, ces 
complexes peuvent être des sources de radicaux en synthèse [15]. Nous pouvons donc 
envisager la rupture homolytique du complexe [14, 16] : 
[R-Co
III
(terpy)]
2+
  [CoII(terpy)] 2+     +    R                               (17) 
Cette hypothèse se base sur les résultats obtenus en RPE pour le [Co
II
(phen)3]
2+
 (cf 
II.4.3) 
Après cette rupture, les deux produits sont réduits immédiatement à ce potentiel et 
responsables de l’augmentation du courant du pic cathodique : 
[Co
II
(terpy)]
2+
    +     e

   ⇌    [CoI(terpy)]+  E° (18)   -  0,81 V  (18) 
Le potentiel du couple [Co
II
(terpy)]
2+
/[Co
I
(terpy)]
+ 
est intermédiaire entre ceux de 
[Co
II
(terpy)2]
2+
/[Co
I
(terpy)2]
+ 
et de Co
2+
/Co
+
 [10] donc estimé à – 0,81 V ; le complexe est 
donc bien réduit et contribue à l’augmentation du courant. 
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R

    +     e
 
   ⇌    R      E°(19) =  - 0,65 V             (19) 
Le potentiel du couple R

/R

 (- 0,65 V) [6]
 
 est supérieur au potentiel du pic observé, 
le radical est donc bien réduit en R

 au potentiel du pic et contribue également à 
l’augmentation du courant. 
Quand la vitesse de balayage de potentiel atteint 1V/s, le pic à -1,4V n’est plus visible 
(figure 12). Ce qui indique que la réaction entre le Co(I) global et le chloroacétonitrile n’est 
pas une réaction cinétiquement très rapide. C'est-à-dire que le mécanisme réactionnel présente 
une étape limitante qui peut-être soit la dissociation de [Co
I
(terpy)2]
+, soit l’addition oxydante 
du chloroacétonitrile sur le [Co
I
(terpy)]
+
.
 Afin d’évaluer qualitativement la cinétique de la 
réaction d’addition oxydante du chloroacétonitrile sur le Co(I), on analyse pour le système 
[Co
II
(terpy)2]
2+
/[Co
I
(terpy)2]
+ 
le rapport RIp = Ipretour/ Ipaller pour différentes concentrations de 
chloroacétonitrile en fonction de la vitesse de balayage de potentiel. Si nous nous limitons à 
un mécanisme EC simple, les abaques de Nicholson et Shain [17] permettent d’évaluer la 
constante de vitesse de la réaction : 
[Co
II
(terpy)2]
2+
  + RCl    +      e

       [R-CoIII(terpy)] 2+     +    Cl       + terpy         (20) 
Nous obtenons une constante de vitesse k20 de l’ordre de 18 L.mol
-1
.s
-1
, ce qui 
confirme la lenteur du processus global. 
Le pic, à un potentiel de -1,4 V, est un pic irréversible lié au fait que la réduction du 
complexe alkyl-cobalt(III) conduit à un complexe [R-Co
II
(terpy)]
 +
, particulièrement instable, 
qui peut se décomposer rapidement suivant une dissociation homolytique (21) ou une 
dissociation hétérolytique (22) [15,16] :  
[R-Co
II
(terpy)]
+
  [CoI(terpy)]+      +     R                     (21) 
[R-Co
II
(terpy)]
+
  [CoII(terpy)]2+    +     R                    (22) 
Cette étape est très importante car selon la dissociation, différents produits peuvent 
être formés. Pour connaître quel type de dissociation est majoritaire, la spectroscopie R.P.E. 
est une technique de choix. En effet, dans le cas de la dissociation homolytique, un radical est 
formé et ce type d’espèce chimique peut être identifié par R.P.E. en utilisant un piégeur de 
radicaux tel que le PBN (phényl N-tert-butylnitrone) qui a déjà été utilisé pour l’étude de la 
photolyse d’alkyl-cobaloximes [18]. 
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L’électrolyse du chloroacétonitrile (0,1 mol/L) seul dans l’acétonitrile ne donne aucun 
signal en RPE. Dans la littérature, la réduction directe de chloroacétonitrile s’effectue à un 
potentiel très négatif (-1,95 V). L’éventuel radical formé NC-CH2

 se réduit en NC-CH2

 à un 
potentiel moins négatif (-0,65 V) ; il est donc immédiatement réduit au potentiel de réduction 
du chloroacétonitrile. 
L’électrolyse de 2mmol/L de Co(terpy)2(PF6)2 en présence de 0,1 mol/L de 
chloroacétonitrile est réalisée dans les mêmes conditions que l’électrolyse du 
chloroacétonitrile seul. Après l’électrolyse, aucun signal en RPE n’est observé, ce qui signifie 
qu’il n’y a pas de radical formé après la dissociation du complexe [R-CoII(terpy)]+. Pour être 
sûr que le piège PBN fonctionne correctement, l’expérience s’est faite dans la même solution 
sans dégazer. Nous obtenons alors le signal du radical superoxyde piégé, issu de la réduction 
du dioxygène. Autrement dit la concentration de PBN (0,01mol/L) est suffisante pour 
observer la formation d’un radical en RPE. Compte tenu de ces résultats de RPE, la 
dissociation hétérolytique est donc le chemin le plus probable :  
[R-Co
II
(terpy)]
+
  [CoII(terpy)]2+     +       R                      (22) 
Lors de l’étude de l’électrocatalyse du chloroacétonitrile, nous avons vu que le 
complexe [Co
I
(terpy)2]
+
 devait perdre un ligand terpyridine pour former l’espèce réactive 
[Co
I
(terpy)]
+. L’ajout de terpyridine a confirmé cette hypothèse. Pour aller plus loin, nous 
avons étudié l’évolution des spectres UV-Visible du Co(II) lors de sa réduction en Co(I). 
II.3.4- Etude par spectroscopie UV-Visible du processus d’électroréduction  
Les électrolyses sont effectuées dans une cuve de spectroscopie UV-visible sous argon 
à un potentiel de -1 V qui est le potentiel de réduction du [Co
II
(terpy)2]
2+
 en [Co
I
(terpy)2]
+
. 
Les spectres UV-Visible sont enregistrés entre 210 et 460 nm. (Figure 15) 
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Figure 15 - Spectres UV-visible dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L) sous argon : 
(A) —terpyridine libre (10-4  mol/L) ; (B) · · · · · · · ·[CoII(terpy)2]
2+
 (2,510
-5 
mol/L ) avant 
électrolyse ; (C) - - - - [Co
II
(terpy)2]
2+
 (2,5 10
-5 
mol/L ) après électrolyse au potentiel de – 1 
V ; (D) - · - · - [CoII(terpy)2]
2+
 (2,5 10
-5 
mol/L ) et chloroacétonitrile (5 10
-5
 mol/L) après 
électrolyse au  potentiel de – 1 V. 
 
Le spectre A correspond au spectre de la terpyridine libre, qui nous servira de 
référence. Le spectre B correspond au spectre du complexe [Co
II
(terpy)2]
2+
 dans l’acétonitrile.  
En comparant les spectres avant (B) et après (C) électrolyse à – 1 V d’une solution de 
[Co
II
(terpy)2]
2+
, nous observons l’apparition de deux bandes d’absorption sur le spectre (C) à 
250 nm et 300 nm correspondant au ligand terpyridine libre. De plus, la bande d’absorbance à 
316 nm sur le spectre de [Co
II
(terpy)2]
2+
 avant l’électrolyse (B) correspondant à un ligand 
terpyridine complexé a diminué après l’électrolyse (C) [19,20]. Ces deux observations 
confirment la perte d’un ligand terpyridine lors de la réduction du CoII, même sans 
chloroacétonitrile. 
En conclusion, les études par spectroélectrochimie UV-Visible confirment que le 
[Co
I
(terpy)]
+
 provenant de la réduction monoélectronique de [Co
II
(terpy)2]
2+est l’espèce 
réactive. En revanche, nous ne pouvons pas observer cette réaction par voltammétrie cyclique 
parce que le potentiel du couple [Co
II
(terpy)]
2+
/[Co
I
(terpy)]
+
 est proche et intermédiaire entre 
ceux de [Co
II
(terpy)2]
2+
/[Co
I
(terpy)2]
+ 
(- 0,77 V) et de Co
2+
/Co
+
 (- 0,86 V) [10]. Les études 
par voltamétrie cyclique montrent également que la perte d’un ligand doit être l’étape 
limitante lorsque la concentration de chloroacétonitrile augmente. 
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Schéma 2 - Schéma de l’addition oxydante du chloroacétonitrile sur le complexe cobalt. 
 
Ayant étudié, l’activation du chloroacétonitrile en présence du catalyseur sous argon, 
nous allons maintenant analyser l’influence du CO2 sur le processus d’activation du 
chloroacétonitrile. 
II.3.5- Etude analytique de l’activation du chloroacétonitrile sous CO2  
Sous atmosphère de CO2, le comportement électrochimique du catalyseur en présence 
de chloroacétonitrile est fortement modifié par rapport à celui qui a été observé sous argon.  
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Figure 16 - Voltampérogrammes sous CO2  à une électrode de carbone vitreux ( 1 
mm) de [Co
II
(terpy)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L) en fonction de la 
concentration de chloroacétonitrile, vitesse de balayage de potentiel  v = 0,1 V/s. 
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La figure 16 représente les voltammogrammes du complexe en fonction du nombre 
d’équivalent molaire de chloroacétonitrile ajouté. Par rapport aux analyses précédentes de ce 
complexe, nous pouvons remarquer que :  
- Le système CoII/CoI (réaction (9) vers – 0,8 V) est devenu moins irréversible 
(Ipc/Ipa ≠ 1), une partie du CoI n’est plus détectée au balayage retour. Nous 
retrouvons la réactivité du cobalt(I) vis-à-vis du chloroacétonitrile d’où la diminution 
du pic retour. 
- Le pic à – 1,4 V, attribué précédemment à la réduction du complexe alky-cobalt(III), 
[R-Co
III
(terpy)]
 2+
, est déplacé vers les potentiels anodiques, - 1,2 V. Par rapport à la 
figure 11, nous notons une forte augmentation du courant du pic de réduction qui est 
donc liée à la présence de CO2. De plus, l’intensité de ce pic de réduction subit un 
effet de saturation lorsque la concentration du chloroacétonitrile augmente (figure 16 
avec 10 équivalents de chloroacétonitrile) : il y a donc une vitesse maximale 
d’activation comme sous argon. Cette intensité de pic n’est pas proportionnelle à la 
racine carrée de la vitesse de balayage de potentiel. Pour les faibles vitesses de 
balayage de potentiel, l’intensité du pic de réduction est plutôt proportionnelle à la 
vitesse de balayage de potentiel comme le montre la figure 17. Le processus fait donc 
intervenir des phénomènes d’adsorption. En effet, lors du balayage retour, nous 
notons aux faibles vitesses de balayage de potentiel (figures 16 et 17) un pic de 
réduction à – 1,1 V. Ce type de signal est fréquent en électrosynthèse organique, 
comme pour l’électrooxydation des alcools [21], lorsque nous observons des fortes 
adsorptions. Lors du balayage aller, le transfert d’électrons est en cours et les sites 
d’adsorption sont occupés. Si la désorption est lente, des sites d’adsorption sont 
occupés  par le  [R-Co
II
(terpy)(CO2)]
+
ads  qui lors du balayage retour peuvent se 
réduire (observation d’un courant de réduction).  
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Figure 17 - Voltampérogrammes normalisés à une électrode de carbone vitreux ( 3 
mm) de [Co
II
(terpy)2]
2+
 (1 mmol/L) avec 5 équivalents de chloroacétonitrile dans 
l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L) à différentes vitesses de balayage de potentiel, le courant 
est normalisé par rapport à la racine carrée de la vitesse de balayage de potentiel. 
 
Compte tenu des résultats précédents, nous pouvons représenter l’activation du 
chloroacétonitrile sous CO2 par les réactions suivantes (réaction (23), (24), (25), (26)). 
Sachant que le cobalt(I) ne réagit pas avec le CO2, le processus au départ est semblable au 
processus d’activation du chloroacétonitrile sous argon : nous formons le complexe alkyl-
cobalt(III), [R-Co
III
(terpy)]
2+
, qui réagit alors avec le CO2. Par référence aux travaux sur des 
complexes de Ni et Pd en électrocarboxylation [22-25], l’activation du CO2 suit le schéma 
addition-couplage-dissociation : 
 [R-Co
III
(terpy)]
2+
 +   CO2           [R-Co
III
(terpy) (CO2)]
2+
ads                  (23) 
Nous pouvons noter sur la figure 16 par rapport à la figure 14 que le courant de pic de 
réduction de [Co
II
(terpy)2]
2+
 en [Co
I
(terpy)2]
+ 
est inchangé. La loi d’action de masse, forte 
concentration de CO2, déplace la réaction (23) vers la droite ; elle n’est pas limitante, c’est 
toujours la formation de [R-Co
III
(terpy)]
2+
 qui reste l’étape limitante d’après le phénomène de 
saturation. Le transfert d’électrons sur l’adduit CO2 est assuré selon un mécanisme 
d’adsorption forte : 
 [R-Co
III
(terpy) (CO2)]
2+
ads  + e

        ⇌    [R-CoII(terpy) (CO2)]
+
ads     (24) 
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La désorption permet le couplage R-CO2 qui est suivi par la dissociation ; l’espèce 
active sous-coordonnée [Co
II
(terpy)]
2+ 
est libérée et réduite immédiatement en [Co
I
(terpy)]
+ 
qui peut repartir dans un nouveau cycle catalytique : 
[R-Co
II
(terpy) (CO2)]
+
ads               [RCO2-Co
II
(terpy)]
+
      (25) 
[RCO2-Co
II
(terpy)]
+
           [CoII(terpy)]2+   +  RCOO                                      (26) 
En régime stationnaire, conditions des électrolyses, la figure 18 montre le 
voltammogramme à une électrode tournante de l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile. 
La première étape de réduction est bien définie, elle correspond à la réduction de 
[Co
II
(terpy)2]
2+
 en [Co
I
(terpy)2]
+
. La deuxième étape est mal définie, il n’y a pas de plateau de 
diffusion et le courant finit par diminuer. Ce type de comportement est caractéristique des 
phénomènes d’absorption. La surface est bloquée par les produits adsorbés ce qui suppose que 
c’est le produit réduit [R-CoII(terpy) (CO2)]
+ qui est le plus adsorbé. Quoi qu’il en soit, nous 
voyons qu’à partir de – 0,9 V, il est possible de réaliser l’électrocarboxylation du 
chloroacétonitrile. Ce complexe de cobalt permet donc d’abaisser fortement les surtensions, le 
potentiel est proche du potentiel thermodynamique du chloroacétonitrile (-0,85V) [5]. 
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Figure 18 - Voltampérogramme sous CO2 à une électrode tournante de carbone 
vitreux ( 3 mm) de [CoII(terpy)2]
2+
 (1 mmol/L) et 5 équivalents de chloroacétonitrile dans 
l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L),  vitesse de balayage de potentiel v = 0,01 V/s, vitesse de 
rotation de l’électrode tournante 500 tours/min. 
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II.3.6- Modélisation de l’activation du chloroacétonitrile sous CO2 
Compte tenu de ces études analytiques, l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile 
peut être représenté par le schéma 3. La simulation des réactions électrochimiques permet de 
vérifier la validité d’un modèle ; il est parfois possible d’accéder aux paramètres cinétiques 
des systèmes. Pour ce faire, nous avons utilisé le logiciel de simulation électrochimique 
DigiElch (Gamry). 
Devant la complexité du modèle, il n’est pas question de caractériser quantitativement 
les douze réactions faisant intervenir seize composés. De plus, il a été impossible de prendre 
en compte les phénomènes d’adsorption et les simulations ont été limitées à l’activation 
électrochimique du chloroacétonitrile sous argon. 
[CoIIL2]
2+ [CoIL2]
++    e-
[CoIL]+[CoIIL]2+ +    e-
- L- L
[R-CoIIIL]2+
+RCl
+   Cl-
[R-CoIIL] +
+ e-
R-
R
.
+ e-
[R-CoIIIL(CO2)]
2+
ads
[(RCO2)-Co
IIL] +
RCO2
-
+ e-
+ CO2
(9)
(18)
(15)(27)
(17)
(16)
(22)
(25)
(24)
(23)(14)
(19)
[R-CoIIL(CO2)]
+
ads
(26)
L= terpy
 
Schéma 3 - mécanisme possible de l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile 
 
La procédure consiste à introduire les paramètres cinétiques à partir de nos résultats 
expérimentaux et des données de la littérature, puis à les modifier pour que l’allure des 
courbes simulées soit en accord avec les données expérimentales.  
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En ce qui concerne le schéma carré initial (réactions 9, 15, 18, 27), les potentiels redox 
E°(9) et E°(18) sont reliés aux constantes K(15) et K(27) avec le potentiel redox de Co
2+
/Co
+
 [10]. 
En tenant compte de la dissociation du complexe observée par spectroscopie UV-visible, on 
considère les constantes K(15) = 7 10
-6
 et K(27) = 3,3 10
-5
 qui vérifient qu’en électroanalyse 
[Co
II
(terpy)2]
2+
 est l’espèce majoritaire alors qu’en spectroscopie c’est [CoII(terpy)]2+. Pour 
les simulations, les conditions finales sont donc : 
- pour les systèmes électrochimiques (9 : E° = - 0,77 V,  = 0,5, k° = 0,05 cm/s ; 14 : 
E° = - 1,35 V,  = 0,5, k° = 0,02 cm/s ; 18 : E° = - 0,81 V,  = 0,5, k° = 0,1 cm/s ; 9 : 
E° = - 0,65 V,  = 0,5, k° = 1 cm/s) ; 
- pour la dissociation des complexes : d’après des études de radiolyses pulsées pour 
des complexes phénanthroline et bipyridine, il a été rapporté les vitesses k27 de 0,8 s
-1
 
et 2,6 s
-1
 respectivement [26]. Le Cobalt(II) se satisfait d’un environnement 
octaédrique alors que le Cobalt(I) préfère un environnement tétraédrique ou plan 
carré. En conséquence, les valeurs k27 de 0,05 s
-1
 et k15 de 0,5 s
-1
 ont été choisies ; 
- les autres vitesses de réactions : addition oxydante k16 de 9000 L.mol
-1
.s
-1
 (plus faible 
que celles publiées pour des complexes plan carré)[16] ; dissociation de l’alkyl-
cobalt(III) k17 de 3 s
-1
 [14] ; dissociation de l’alkyl-cobalt(II) k22 de 5000 s
-1
 [23] ; 
piégeage de l’anion R (1000 s-1). 
Compte tenu des ces paramètres, les figures suivantes montrent les voltammogrammes 
simulés que l’on peut comparer par rapport aux voltammogrammes expérimentaux, figures 11 
à 14. Il faut souligner que ces voltammogrammes simulés ne présentent pas de courants 
résiduel et capacitif ; la comparaison en est plus difficile. 
La figure 19 montre les voltammogrammes du complexe seul, du chloroacétonitrile 
seul : le système électrochimique du complexe est parfaitement réversible. L’ajout de 
chloroacétonitrile augmente bien le courant de réduction du complexe (effet catalytique, 
réactions (16-17)). De plus, le pic de réduction de l’adduit R-Cobalt(III) est bien marqué 
(addition oxydante (16) suivie de la réduction (14)). Lorsqu’on ajoute de la terpyridine qui a 
pour mission de bloquer le site de l’addition oxydante (16), on voit bien que le 
voltammogramme ressemble fortement à celui du complexe sans interaction avec le 
chloroacétonitrile : signal réversible du complexe + signal du chloroacétonitrile. 
Chapitre II – Electrocarboxylation du chloroacétonitrile assistée par des complexes du Cobalt  
 
  71 
-40
-30
-20
-10
0
10
20
-1.5 -1.3 -1.1 -0.9 -0.7 -0.5 -0.3 -0.1
A
B
C
D
I/µA
E / V vs. ECS
 
Figure 19 - Voltampérogrammes simulés à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) 
dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L),  vitesse de balayage de potentiel v = 0,1 V/s : (A) : 
[Co
II
(terpy)2]
2+
 (1 mmol/L) ; (B) : chloroacétonitrile (4 mmol/L) ; (C) : (A)+ 4eq de 
chloroacétonitrile ; (D) : (C) + 4eq de ligand terpyridine  . 
 
La figure 20 montre les voltammogrammes normalisés par rapport à la vitesse de 
balayage de potentiel pour mettre en évidence le facteur temps dans le processus.  
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Figure 20 - Voltampérogrammes normalisés à une électrode de carbone vitreux ( 3 
mm) de [Co
II
(terpy)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L) à différentes 
vitesses de balayage de potentiel, le courant est normalisé par rapport à la racine carrée de 
la vitesse de balayage de potentiel. 
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Le voltammogramme du complexe seul sert de référence. Lorsqu’on ajoute 4 
équivalents de chloroacétonitrile, à basse vitesse de balayage de potentiel 0,1 V/s, le signal de 
réduction de l’alkyl-Cobalt(III) est important. Il diminue lorsque la vitesse de balayage 
augmente et disparaît vers 1 V/s. Cela confirme que l’activation du chloroacétonitrile est 
globalement un phénomène lent. 
La simulation permet de justifier notre analyse électrochimique expérimentale, le 
schéma semble validé pour la partie sous argon. Sous CO2, les phénomènes d’adsorption 
gênent et ne nous ont pas permis d’aller plus loin dans l’analyse cinétique. Néanmoins, il y a 
activation électrochimique RCl/CO2  à des potentiels peu négatifs (figure 18) et c’est toujours 
l’activation initiale du dérivé chloré qui est l’étape limitante.  
En conclusion, le complexe Cobalt-terpyridine apparaît comme un bon candidat pour 
l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile et sera donc éprouvé dans les conditions 
d’électrolyse. 
 
II.4- Complexe Co(phen)3(PF6)2 
Ce composé est un complexe de cobalt(II) hexacoordiné par trois ligands 
phénanthroline. C’est un complexe très stable [7]. 
 
II.4.1- Etude du comportement électrochimique du Co(phen)3(PF6)2 sous argon  
Dans l’acétonitrile, le Co(phen)3(PF6)2 est soluble et totalement dissocié pour former 
le [Co
II
(phen)3]
2+. Sous atmosphère d’argon, le complexe Co(phen)3(PF6)2 présente trois 
systèmes rédox plus ou moins réversibles [27, 28] sur électrode de carbone vitreux comme 
électrode du travail. 
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Figure 21 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) de 
[Co
II
(phen)3]
2+
 (2 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de balayage 
de potentiel  v = 0,1V/s.  
 
Le premier système de pics correspond à une réduction mono-électronique du centre 
métallique du complexe Co(II) pour former le Co(I) [29]. 
[Co
II
(phen)3]
2+
    +     e
 
   ⇌    [CoI(phen)3]
+   
E°(28) = - 0,96 V  (28) 
Le deuxième système de pics correspond à une réduction bi-électronique 
probablement centré sur le centre métallique du complexe Co(I) et sur le ligand 
phénanthroline pour former au final le complexe Co(-I). Cette réduction bi-électronique 
associée à la perte d’un ligand phénanthroline entraînant la formation d’un complexe sous 
coordonné [8]. Il est probable que le solvant vienne compléter la sphère de coordination du 
métal.  
[Co
I
(phen)3]
+
   +     2e

  ⇌    [Co-I(phen)2]
-
   + phen                  E°(29) = - 1,65 V              (29) 
Le troisième système rédox totalement irréversible correspond à la réduction mono-
électronique du ligand phénanthroline libéré par le complexe lors de la réaction (29).  
phen      +     e
 
   ⇌    phen     E° = - 2,12V                (30) 
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Par rapport au potentiel redox du couple Co
2+
/Co
+
 égal à – 0,86 V [10], le potentiel du 
couple Co
II
/Co
I
 (complexe avec trois ligands) est peu déplacé (- 0,96 V). Sachant que ce 
potentiel dépend des coefficients de complexation des ions cobalt(II) ou (I), il en ressort que 
les complexes de cobalt(II) ou (I) présentent des stabilités voisines. La constante de formation 
du complexe de cobalt(II) serait 50 fois plus grande que celle du cobalt(I), ce qui est l’inverse 
de ce qui est observé pour le complexe Cobalt (terpyridine). 
Ayant caractérisé les propriétés électrochimiques du complexe sous atmosphère inerte, 
nous allons étudier son comportement sous CO2. 
II.4.2- Etude du comportement électrochimique du Co(phen)3(PF6)2 sous CO2 
Sous atmosphère de CO2, le comportement électrochimique du complexe en milieu 
acétonitrile est fortement modifié lorsque le potentiel d’inversion est fixé à -2,2 V (figure 22). 
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Figure 22 - Voltampérogrammes sous CO2 à une électrode de carbone vitreux ( 3 
mm) de [Co
II
(phen)3]
2+
 (2 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de 
balayage de potentiel  v = 0,1 V/s. 
 
En effet, les trois systèmes rédox négatifs deviennent totalement irréversibles et une 
forte augmentation de l’intensité cathodique est observée aux potentiels de -1,65V et -2,12V : 
- Le système Co(II)/Co(I) est devenu moins réversible, le Co(I) n’est plus détecté au 
balayage retour, réaction (28). D’autre part le pic de réduction reste identique en 
présence et absence du CO2. 
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- A - 1,65 V, le système [CoI(phen)3]
+
/[Co
-I
(phen)2]
 
 apparaît irréversible. De plus, 
nous observons une forte augmentation de l’intensité cathodique. Ce type de 
comportement a déjà été reporté dans la littérature [8]. Ainsi à -1,65 V, 
l’augmentation du courant provient d’une réaction catalytique entre le Co(-I) et le 
CO2. 
- A - 2,1 V, on observe la réduction du ligand phénanthroline libre, réaction (31), qui 
devient catalytique par transfert électronique sur le CO2 :  
 phen

   
 
 +   CO2   →      phen   +    CO2

                                (31) 
Nous venons de voir que le comportement électrochimique du complexe est fortement 
modifié lorsque le potentiel d’inversion est fixée à -2,2V. Afin de voir si le première système 
rédox est peu perturbé par le présence du CO2, des voltampérogrammes ont été tracés en 
réduisant le domaine d’électroactivité à -1,2 V en présence et en absence du CO2 à basse 
vitesse de balayage de potentiel (figure 23). 
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Figure 23 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) de 
[Co
II
(phen)3]
2+
 (2 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L) sous argon et sous CO2, 
vitesse de balayage de potentiel v = 0,025 V/s. 
 
Comme le montre la figure 23, le voltammogramme du système rédox Co(II)/Co(I) 
(réaction (28)) est inchangé en présence ou en l’absence de CO2, montrant que le complexe 
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éléctrogénéré Co(I) ne présente pas de réactivité particulière vis-à-vis du dioxyde de carbone. 
Le même comportement a été observé pour le complexe cobalt terpyridine. 
Les études des comportements électrochimiques de [Co
II
(phen)3]
2+
 sous argon et sous 
CO2 nous donnent une base pour étudier l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile catalysé 
par le complexe [Co
II
(phen)3]
2+
.  
II.4.3- Etude analytique de l’activation du chloroacétonitrile sous argon  
Sous atmosphère argon, le signal de voltammétrie cyclique de [Co(phen)3]
2+
 est 
modifié lorsque le chloroacétonitrile est présent. Selon le figure 24, nous voyons que le 
complexe [Co
II
(phen)3]
2+
 présente des propriétés intéressantes favorisant l’activation du 
chloroacétonitrile aux potentiels supérieurs à -1,5V. 
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Figure 24 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) de 
[Co
II
(phen)3]
2+
 (2 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L) sous argon en différentes 
concentrations du chloroacétonitrile, vitesse de balayage de potentiel v = 0,1 V/s. 
 
En présence du chloroacétonitrile, entre 0 et -1,5 V, nous observons que le premier 
système redox Co(II)/Co(I) est modifié et nous observons surtout l’apparition d’un nouveau 
pic à  -1,4 V. Le voltammogramme met en évidence :  
- Un nouveau système vers – 1,4 V qui est attribué à un complexe alkyl-cobalt(III) issu 
de l’addition oxydante du dérivé chloré sur le complexe de cobalt(I) électrogénéré 
[15, 16]. Ce complexe de cobalt(III) peut se réduire à un potentiel plus négatif que le 
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complexe de cobalt(II) initial [14]. Le même comportement a été observé pour le 
complexe Cobalt terpyridine. Afin de confirmer l’hypothèse de la formation d’un 
complexe de Co(III) dont la réduction s’effectue à un potentiel -1,4 V, nous avons 
étudié le comportement électrochimique du complexe en présence de quantité 
croissante de chloroacétonitrile. Lorsque la concentration en chloroacétonitrile 
augmente, le pic de la réduction à -1,4V augmente également (figure 24). Jusqu’à 32 
équivalents de chloroacétonitrile ajoutés dans la solution, le courant augmente 
toujours, ce qui nous indique que l’addition oxydante du chloroacétonitrile sur le 
complexe Co(I) est une réaction rapide.  
La formation de ce complexe alkyl-cobalt (III)
 est justifiée par l’addition oxydante  
du chloroacétonitrile sur le cobalt (I), issu de la réduction électrochimique du cobalt 
(II). Si ce type de mécanisme a déjà été reporté pour des complexes métalliques 
possédant une structure plan carré [14], il est nécessaire que le [Co
I
(phen)3]
+
 
possédant une structure octaédrique perde un ligand phénanthroline pour libérer un 
site qui permette l’addition oxydante du chloroacétonitrile : 
[Co
I
(phen)3]
+
     ⇌    [CoI(phen)2]
+
    +   phen                                                          (32) 
[Co
I
(phen)2]
+ 
   +    RCl     [R-CoIII(phen)2]
2+
    +     Cl

                            (33) 
[R-Co
III
(phen)2]
2+ 
   + e

    ⇌   [R-CoII(phen)2]
+ 
                       Ep = - 1.4 V           (34) 
- Le système Co(II)/Co(I) (réaction (28) vers – 0,96 V) qui est devenu moins 
réversible, une partie du Co
I
 n’est plus détecté au balayage retour. La figure 24 nous 
montre également que l’intensité du pic cathodique correspondant à la réduction du 
Co(II) en Co(I) augmente en présence du chloroacétonitrile. Alors que sans 
chloroacétonitrile nous avons observé une évolution du pic variant linéairement en 
fonction de la racine carrée de la vitesse de balayage de potentiel, cette variation ne 
se produit pas en présence du chloroacétonitrile. De plus, la figure 24 révèle à un 
potentiel de -1V une augmentation du pic de la réduction du Co(II) par rapport à  la 
concentration en chloroacétonitrile. Ces résultats indiquent qu’à ce potentiel le 
courant du pic n’est pas régi uniquement par la diffusion. Sachant que dans les 
complexes alkyl-cobalt(III) la liaison Cobalt-Carbone n’est pas très stable, ces 
complexes peuvent être des sources de radicaux en synthèse [15]. Nous pouvons 
donc envisager la rupture homolytique du complexe [14,16] : 
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[R-Co
III
(phen)2]
2+
  [CoII(phen)2]
 2+
     +    R

                      (35) 
Après cette rupture, les deux produits sont réduits immédiatement à ce potentiel et  
responsables de l’augmentation du courant de pic : 
[Co
II
(phen)2]
2+
    +     e
 
   ⇌    [CoI(phen)2]
+          
E°   -  0,9 V  (36) 
Le potentiel du couple [Co
II
(phen)2]
2+
/ [Co
I
(phen)2]
+ 
est intermédiaire entre ceux de 
[Co
II
(phen)3]
2+
/[Co
I
(phen)3]
+ 
et de Co
2+
/Co
+
 (-0,96V et -0,86V, respectivement) [10] ; le 
complexe est donc bien réduit et contribue à l’augmentation du courant. 
R

    +     e
 
   ⇌    R     E° =  - 0,65 V  (19) 
Le potentiel du couple R

/R

 (- 0,65 V) [6]
 
 est supérieur au potentiel du pic observé, 
le radical est donc bien réduit au potentiel du pic et contribue également à l’augmentation du 
courant. 
Afin de vérifier l’hypothèse selon laquelle le complexe Co(I) perd un ligand, une de 
nos études a consisté à ajouter du ligand phénantroline libre dans la solution afin de voir si un 
excès du ligand phénanthroline libre limite l’addition oxydante du dérivé halogéné sur le 
complexe du Co (I). 
-100
-80
-60
-40
-20
0
20
40
-1.5 -1.3 -1.1 -0.9 -0.7 -0.5 -0.3
B
A
C
I/µA
E / V vs. ECS
 
Figure 25 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) de 
[Co
II
(phen)3]
2+
 (2 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de balayage de 
potentiel v = 0,1 V/s : (A) [Co
II
(phen)3]
2+
 seul ; (B) + 4 équivalents de chloroacétonitrile RCl ; 
(C) +4 équivalents de ligand phénanthroline (8 mmol/L). 
Chapitre II – Electrocarboxylation du chloroacétonitrile assistée par des complexes du Cobalt  
 
  79 
La figure 25 montre le voltammogramme du complexe [Co
II
(phen)3]
2+
 seul, système 
bien réversible, courbe A. En présence de chloroacétonitrile, courbe B, nous voyons 
apparaître le signal du complexe alkyl-cobalt(III) : associée à l’augmentation du courant de 
réduction de [Co
II
(phen)3]
2+
 et à la perte de réversibilité du système Co(II)/Co(I). Lorsque 
quatre équivalents de ligand phénanthrodine libre sont ajoutés, nous observons une 
diminution du pic de réduction à -1,4 V correspondant à la réduction du complexe alkyl-
cobalt(III) et le signal du complexe [Co
II
(phen)L3]
2+
 se rapproche de la courbe A, 
voltammogramme du complexe [Co
II
(phen)3]
2+
 seul. Ce résultat démontre que l’ajout d’un 
excès de ligand libre limite l’addition oxydante de chloroacétonitrile sur le complexe Co(I) 
pour former le complexe Co (III). Ainsi, afin de permettre l’addition oxydante du dérivé 
halogéné, la perte d’un ligand phénantroline est nécessaire. En outre, il y a plus de 
réversibilité sur la courbe C que le courbe B pour le pic retour du complexe rédox  Co(II)/ 
Co(I), c’est une autre preuve de la perte d’un ligand  phénanthroline.  
[Co
I
(phen)3]
+
     ⇌    [CoI(phen)2]
+
     +   phen                                                         (32) 
Si l’addition oxydante du chloroacétonitrile sur le complexe Co(I) est une étape rapide, 
la réaction (32) de décoordination du cobalt est donc une étape clé du processus d’activation 
du chloroacétonitrile. 
En résumé, dans le domaine de potentiel [-1,5V, 0V], ce type de comportement se 
traduit par un mécanisme ECE. Dans un premier temps, une réaction électrochimique E 
(correspondant à la réduction du complexe Co(II) en Co(I)) permet d’électrogénérer le 
complexe de Cobalt au degré d’oxydation (I) sur lequel le choroacétonitrile peut s’additionner 
(réaction chimique d’addition oxydante, notée C, réaction (33)) pour former un complexe de 
cobalt au degré d’oxydation (+III). Ce dernier est ensuite réduit à un électron au potentiel de -
1,4 V (réaction (34)). 
Dans le cas du [Co
II
(phen)3]
2+
, le mécanisme serait un ECCE décrit par les réactions 
suivants : 
[Co
II
(phen)3]
2+
    +     e
 
   ⇌    [CoI(phen)3]
+                       
E= - 0,96 V   (28) 
[Co
I
(phen)3]
+
   ⇌  [CoI(phen)2]
+
   +   phen                                                               (32) 
[Co
I
(phen)2]
+ 
   +    RCl     [R-CoIII(phen)2]
2+
    +     Cl

                (33) 
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[R-Co
III
(phen)2]
2+ 
   + e

    ⇌   [R-CoII(phen)2]
+ 
                        Ep = - 1.4 V         (34) 
En comparant, dans les mêmes conditions et à un potentiel de -1,4V, le courant 
cathodique entre le complexe [Co
II
(terpy)2]
2+
 et le complexe [Co
II
(phen)3]
2
, nous observons 
une intensité pour le pic cathodique correspondant à la réduction du Co(III) plus importante 
pour le [Co
II
(phen)3]
2+
 que pour le [Co
II
(terpy)2]
2+
. En effet, après la dissociation, le complexe 
[Co
I
(phen)2]
+
 (présence de deux ligands qui assure une structure tétraédrique) est plus stable 
que le complexe [Co
I
(terpy)]
+ 
(un ligand tridentate associé à une molécule de solvant). 
Comme la vitesse de la dissociation contrôle tout le système, l’efficacité de la réduction du 
chloroacétonitrile est plus élevée dans le cas d’une catalyse par le complexe [CoII(phen)3]
2+
 
que par le complexe[Co
II
(terpy)2]
2+
. 
Le pic, à un potentiel de -1,4 V, est un pic irréversible lié au fait que la réduction du 
complexe alkyl-cobalt(III) conduit à la formation d’un complexe [R-CoII(phen)2]
+
, 
particulièrement instable, qui peut se décomposer rapidement suivant une dissociation 
homolytique (37) ou une dissociation hétérolytique (38) [15,16] : 
[R-Co
II
(phen)2]
+
  [CoI(phen)2]
+
 + R

                   (37) 
[R-Co
II
(phen)2]
+
  [CoII(phen)2]
2+
 + R

                  (38) 
 
Pour déterminer quel type de dissociation est majoritaire, la spectroscopie R.P.E. est 
utilisée comme pour les études faites sur le complexe [Co
II
(terpy)2]
2+
. Après l’électrolyse, il 
n’y a aucun signal en RPE, ce qui signifie qu’il n’y a pas de radical formé après la 
dissociation du complexe [R-Co
II
-(phen)2]
 +
. Grâce à ces résultats en RPE, la dissociation 
hétérolytique est le chemin le plus probable. 
[R-Co
II
(phen)2]
+
  [CoII(phen)2]
2+
 + R

                  (38) 
 
Afin de confirmer la formation des complexes Co(I) et Co(III), des études par 
spectroscopie UV-visible ont été réalisées. 
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II.4.4- Etude par spectroscopie UV-Visible du processus d’électroréduction 
Après les études par voltammétrie cyclique, nous avons noté que le complexe Co(II) 
se réduit d’abord en Co(I), formant ensuite le complexe Co(III) par addition oxydante du 
chloroacétonitrile sur le complexe Co(I). Les études par spectroscopie UV-Visible ont permis 
de confirmer la présence de ces différents complexes de Cobalt. 
Les électrolyses sont effectuées dans une cuve de spectroscopie UV-visible sous argon 
à un potentiel de -1,2 V qui est le potentiel de réduction du [Co
II
(phen)3]
2+
en [Co
I
(phen)3]
+
. 
Les spectres UV-Visible sont enregistrés entre 350 et 900 nm (Figure 26). 
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Figure 26 - Spectres UV-visible dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L) sous argon : 
(A) [Co
II
(phen)3]
2+
 (7 10
-4
mol/L) avant électrolyse ; (B) [Co
II
(phen)3]
2+
 (7 10
-4
mol/L) après 
électrolyse au potentiel de – 1,2 V ; (C)[CoII(phen)3]
2+
 (7 10
-4
mol/L) et chloroacétonitrile 
après électrolyse au potentiel de – 1,2 V. 
 
Le spectre A correspond au spectre du complexe [Co(phen)3]
2+
 en milieu acétonitrile 
(+0,1 mol/L TBAPF6). Le spectre B correspond au spectre après électrolyse d’une solution du 
complexe [Co(phen)3]
2+
 à un potentiel -1,2 V. Le spectre C correspond au spectre après 
électrolyse d’une solution du complexe [Co(phen)3]
2+
 à un potentiel -1,2 V en présence de 2 
équivalents de chloroacétonitrile. 
Avant électrolyse, la couleur de la solution est jaune pâle. Le spectre (spectre A) de 
cette solution jaune nous montre une faible absorbance à 475nm qui correspond au complexe 
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Co(II) [30,31]. Après électrolyse à un potentiel de -1,2V, la couleur de la solution devient vert 
foncé. Dans ce cas, nous observons deux pics d’absorbance apparaissant à 417 nm et 899 nm 
et deux épaulements à 526 nm et 594 nm (spectre B) qui correspondent au complexe Co(I). 
Les absorbances sur la courbe B confirment que le complexe Co(II) peut se réduire en un 
complexe de Co(I) à un potentiel de -1,2V. 
 
La solution du complexe Co(I) est relativement stable sous atmosphère d’argon. En 
présence de dioxygène dans la solution, la couleur de la solution redevient jaune 
immédiatement qui correpond le couleur du complexe Co(II). Le spectre UV-Visible obtenu 
est identique au spectre A ce qui montre que le  complexe de Co(I) peut s’oxyder en Co(II) 
rapidement. 
 
Lorsque 2 équivalents du chloroacétonitrile sont ajoutés dans la solution après 
électrolyse, la couleur de la solution devient immédiatement rouge (spectre C), et le spectre 
d’absorbance a fortement changé : les absorbances à 417 nm et 899 nm qui correspond au 
Co(I) ont disparu, par contre trois nouveaux pics d’absorbances apparaissent à 376 nm, 500 
nm, 692 nm caractéristique de la présence d’un complexe de Co(III) [32]. Les absorbances sur 
le spectre C confirment que le chloroacétonitrile peut s’additionner sur le complexe Co(I) 
pour former le complexe Co(III). Sous atmosphère d’argon, la solution change 
progressivement de couleur montrant que le complexe Co(III) se décompose selon 
probablement la réaction (35). 
 
En conclusion, les études par UV-Visible confirment le changement d’état 
d’oxydation du complexe de cobalt : Co(II) → Co(I) → Co(III). 
 
Ayant étudié, l’activation du chloroacétonitrile en présence du catalyseur sous argon, 
nous allons maintenant analyser l’influence du CO2 sur le processus d’activation du 
chloroacétonitrile. 
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II.4.5- Etude analytique de l’activation du chloroacétonitrile sous CO2  
Sous atmosphère du CO2, le comportement électrochimique du catalyseur est 
fortement modifié par rapport à ce qui a été observé sous argon. 
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Figure 27 - Voltampérogrammes de [Co
II
(phen)3]
2+
 (2 mmol/L) dans CH3CN + 
TBAPF6 (0,1 mol/L) : (A) : sous CO2 ; (B) : + 4 équivalents du chloroacétonitrile (8 mmol/L) 
sous argon ; (C) : + 4 équivalents du chloroacétonitrile (8 mmol/L) sous CO2, la vitesse de 
balayage de potentiel v = 0,1 V/s. 
 
La figure 27 représente les voltammogrammes de l’activation du chloroacétonitrile 
catalysé par le [Co
II
(phen)3]
2+
 sous argon et sous CO2. En comparant les trois courbes, nous 
pouvons remarquer que : 
- Le système Co(II)/Co(I) (réaction (1) vers – 0,96 V) n’est pas modifié par rapport aux 
analyses sous argon en présence de chloroacétonitrile. Par contre il est devenu moins 
réversible par rapport la courbe A, une partie du Co(I) n’est plus détectée au balayage 
retour. Nous retrouvons la réactivité du cobalt(I) vis-à-vis du chloroacétonitrile d’où la 
diminution du pic retour. 
- Le pic à – 1,4 V, attribué précédemment à la réduction du complexe alky-cobalt(III), 
[R-Co
III
(phen)2]
2+
 a fortement augmenté par rapport à la courbe B. Cette augmentation 
du courant de pic de réduction (trois fois plus) est donc liée à la présence de CO2.  
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Compte tenu des résultats précédents, nous pouvons représenter l’activation du 
chloroacétonitrile sous CO2 par les réactions suivantes (réaction (39), (40), (41)). Sachant que 
le cobalt(I) ne réagit pas avec le CO2, le processus au départ est semblable au processus 
d’activation du chloroacétonitrile sous argon et il y a une augmentation du courant à -1,4V : 
nous formons le complexe alkyl-cobalt(II), [R-Co
II
(phen)2]
 +
 après le transfert d’électron, qui  
réagit alors avec le CO2. Par référence aux travaux sur des complexes de Ni et Pd en 
électrocarboxylation [22-26], l’activation du CO2 suit le schéma addition (réaction (39)) -
couplage (réaction (40)) – dissociation (réaction(41)) : 
[R-Co
II
(phen)2]
+
     +   CO2   →   [R-Co
II
(phen)2CO2]
+  
                                           (39) 
Contrairement à ce que nous avons observé avec le [Co
II
(terpy)2]
2+, il n’y a pas de 
phénomène d’adsorption marqué. 
 
Après le couplage du [R-Co
II
(phen)2CO2]
+
 (réaction (39)) et la dissociation du 
[Co
II
(phen)2RCO2]
+
 (réaction (40)), les complexes RCO2

et [Co
II
(phen)2]
+
 sont obtenus. 
 
[R-Co
II
(phen)2CO2]
+
             →   [CoII(phen)2RCO2]
+
                                           (40) 
[Co
II
(phen)2RCO2]
+
             →   RCO2

    +  [Co
II
(phen)2]
2+
                                 (41) 
 
L’espèce active sous-coordinnée [CoII(phen)2]
2+ 
est libérée, réduite immédiatement en 
[Co
I
(phen)2]
+ qui peut repartir dans un nouveau cycle, d’où l’augmentation du courant. 
 
Le mécanisme global d’électrocarboxylation du chloroacétonitrile peut se schématiser 
par la série de réactions suivantes. Les mêmes types de réactions que le cobalt terpyridine sont 
observées à l’exception du phénomène d’adsorption du [RCoIII(phen)2CO2]
+
. 
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[CoIIL3]
2+ [CoIL3]
++    e-
[CoIL2]
+[CoIIL2]
2+ +    e-
- L- L
[R-CoIIIL2]
2+
+RCl
+   Cl-
[R-CoIIL2]
+
+ e-
R-
R
.
+ e-
[(RCO2)-Co
IIL2]
+
RCO2
-
+ CO2
[R-CoIIL2CO2]
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Schéma 4 - mécanisme possible de l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile 
 
En conclusion, le complexe Cobalt-phénanthroline reste un bon choix pour 
l’électrocatalyse du chloroacétonitrile et sera donc également éprouvé dans les conditions 
d’électrolyse. 
II.5- Complexe Co(dapa)2(PF6)2 
Ce composé est un complexe de cobalt(II) hexacoordinné par deux ligands dapa, 
ligands tridentates du type base de schiff (schéma 5).  
CH N
N
CH N CHN
N
CHN
Co
II
 
Schéma 5 – Représentation du complexe [CoII(dapa)2]
2+
. 
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II.5.1- Etude du comportement électrochimique du Co(dapa)2(PF6)2 sous argon  
Dans l’acétonitrile, le Co(dapa)2(PF6)2 est soluble et dissocié en [Co
II
(dapa)2]
2+
 et PF6

. 
Sous atmosphère d’argon, le voltammogramme cyclique de Co(dapa)2(PF6)2 présente deux 
systèmes redox réversibles entre 0 et  -1,75 V  en milieu acétonitrile-TBAPF6 sur électrode de 
carbone vitreux [1,33]. 
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Figure 28 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) de 
[Co
II
(dapa)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de balayage 
de potentiel v = 0,1V/s.  
 
Le premier système correspond à une réduction mono-électronique réversible du 
centre métallique [33] du complexe Co
II
 pour former le Co
I
. 
[Co
II
(dapa)2]
2+
    +     e
 
   ⇌    [CoI(dapa)2]
+    
E° = - 0,53 V  (42) 
Le deuxième système correspond à la réduction d’un ligand dapa complexé associée à 
la perte du second ligand dapa entraînant la formation d’un complexe sous coordonné et 
globalement neutre [33]. Il est probable qu’une ou plusieurs molécules de solvant viennent 
compléter la sphère de coordination du métal.  
[Co
I
(dapa)2]
+
      +     e
 
   ⇌    [CoI(dapa)]  + dapa  E° = - 1,53 V  (43) 
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Par rapport au potentiel redox du couple Co
2+
/Co
+
 égal à – 0,86 V [10], le potentiel du 
couple Co
II
/Co
I
 (complexe avec deux ligands) est fortement déplacé (- 0,53 V). Sachant que 
ce potentiel dépend des coefficients de complexation des ions cobalt(II) ou (I), il en ressort 
que les complexes de cobalt(II) ou (I) présentent des stabilités différentes. La constante de 
formation du complexe de cobalt(I) serait 10
5
 fois plus grande que celle du cobalt(II), ce qui 
nous montre le complexe Co(I) est beaucoup plus stable que le complexe Co(II).  
Compte tenu de l’ensemble des propriétés du couple redox CoII/CoI, le complexe 
[Co
II
(dapa)2]
2+
 pourrait donc jouer le rôle de catalyseur. 
II.5.2- Etude du comportement électrochimique du Co(dapa)2(PF6)2 sous CO2 
Sous atmosphère de CO2, le comportement électrochimique du complexe en milieu 
acétonitrile n’est  modifié qu’aux potentiels inférieurs à -1,5 V.  
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Figure 29 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) de 
[Co
II
(dapa)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de balayage de 
potentiel v = 0,1 V/s : (A) sous argon ; (B) sous CO2. 
 
En réduction, on retrouve les deux systèmes observés précédemment : 
- Le système Co(II)/Co(I) est devenu un peu moins réversible. D’autre part le pic de 
réduction reste identique en présence de CO2. 
- A -1,53 V, le système [CoI(dapa)2]
+
/[Co
I
(dapa)

]
 
 apparaît irréversible (pas de pic 
retour). De plus, on observe une forte augmentation de l’intensité du pic cathodique. 
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Ce type de comportement a déjà été reporté dans la littérature [8]. Ainsi à -1,53 V, 
l’augmentation du courant provient d’une réaction catalytique entre le [CoI(dapa)] et 
le CO2 : 
[Co
I
(dapa)
 
]
 
 +   CO2   →  [Co
I
(dapa)]
+
  +    CO2

                          (44) 
Les études à différentes vitesses de balayage de potentiel sont effectués sous CO2 en 
limitant le potentiel d’inversion à -1,7 V. La figure 30 montre la voltampérogramme de 
[Co
II
(dapa)2]
2+
 pour une vitesse de balayage de potentiel de 1V/s.  
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Figure 30 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) de 
[Co
II
(dapa)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L) sous CO2, vitesse de 
balayage de potentiel v = 1 V/s. 
 
Comme le montre la figure 30, le système rédox [Co
I
(dapa)2]
+
/[Co
I
(dapa)

] retrouve 
sa réversibilité quand la vitesse de balayage de potentiel augmente, ce qui indique que la 
réaction entre le [Co
I
(dapa)

] et le CO2 (réaction 44) est cinétiquement limité.  
Les études des comportements électrochimiques du [Co
II
(dapa)2]
2+
 sous argon et sous 
CO2 nous donnent une base pour étudier l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile catalysé 
par le complexe [Co
II
(dapa)2]
2+
. 
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II.5.3- Etude analytique de l’activation du chloroacétonitrile sous argon 
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Figure 31 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) de 
[Co
II
(dapa)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de balayage de 
potentiel  v = 0,1 V/s : (A) [Co
II
(dapa)2]
2+
 seul ; (B) + 2 équivalents de chloroacétonitrile 
RCl. 
 
En présence de chloroacétonitrile et sous atmosphère d’argon, le signal de 
voltammétrie cyclique du [Co
II
(dapa)2]
2+
 est fortement modifié (figure 31). Le 
voltammogramme met en évidence que : 
- Le système CoII/CoI (réaction (42) vers – 0,53 V) est devenu légèrement 
irréversible. Le courant du pic de réduction est inchangé. 
- Le système [CoI(dapa)2]
+
/[Co
I
(dapa)

]
 
 (réaction (43) vers – 1,53 V) est devenu 
totalement irréversible. Le pic de réduction a fortement augmenté, caractéristique 
d’un courant catalytique traduisant un transfert d’électron entre le 
chloroacétonitrile RCl et [Co
I
(dapa)

]. [Co
I
(dapa)

]
 
est un catalyseur pour 
l’activation du chloroacétonitrile mais son potentiel est trop négatif pour 
envisager un procédé. 
- Un nouveau pic de faible intensité est visible vers – 1,3 V qui peut être attribué à 
un complexe alkyl-cobalt(III) issu de l’addition oxydante du dérivé halogéné sur 
le complexe de cobalt(I) électrogénéré. Ce complexe de cobalt(III) peut se réduire 
à un potentiel plus négatif que le complexe de cobalt(II) initial [14]. 
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L’apparition de ce nouveau système met en évidence une activation du 
chloroacétonitrile par le complexe réduit Co
I. L’étude électrochimique est dont limitée au 
domaine de potentiel compris entre 0 et – 1,4 V (figure 32). 
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Figure 32 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) de 
[Co
II
(dapa)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de balayage de 
potentiel v = 0,1 V/s : (A) [Co
II
(dapa)2]
2+
 seul ; (B) + 2 équivalents de chloroacétonitrile RCl. 
 
Comme pour les deux complexes de cobalt que nous avons déjà étudié dans la partie 
II.3 et II.4, un complexe au degré d’oxydation III est aussi observé pour le complexe 
Co(dapa)2(PF6)2. La figure 33 montre l’influence de la vitesse de balayage de potentiel sur les 
voltammogrammes. On peut constater que les variations sont mineures. Le courant de 
réduction à – 1,3 V augmente avec la concentration de chloroacétonitrile mais diminue 
lorsque la vitesse de balayage augmente. 
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Figure 33 - Voltampérogrammes normalisés à une électrode de carbone vitreux ( 3 
mm) de [Co
II
(dapa)2]
2+
 (1 mmol/L) avec 2 équivalents de chloroacétonitrile dans 
l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L) à différentes vitesses de balayage de potentiel, le courant 
est normalisé par rapport à la racine carrée de la vitesse de balayage de potentiel. 
 
Le comportement électrochimique du complexe est similaire de celle du complexe 
Cobalt/phénanthroline. Pour qu’il y ait addition oxydante, le départ d’un ligand est nécessaire ; 
cela se traduit par : 
[Co
I
(dapa)2]
+
            ⇌         [CoI(dapa)]+   +  dapa                                      (45) 
[Co
I
(dapa)]
+ 
   +    RCl    ⇌ [R-CoIII(dapa)]2+    +     Cl                (46) 
[R-Co
III
(dapa)]
2+ 
   + e

    ⇌   [R-CoII(dapa)]+                Ep = - 1,3 V      (47)   
En revanche, compte tenu de la faible variation des voltammogrammes, l’activation du 
chloroacétonitrile est très lente. Sachant que le complexe  [Co
I
(dapa)2]
+ 
est très stable 
(constante de formation), cette lenteur peut être attribuée à la dissociation du complexe (45).  
Egalement, le potentiel redox du couple [Co
II
(dapa)2]
2+
/[Co
I
(dapa)2]
+ 
(E°= - 0,53 V) n’est peut 
être pas assez négatif pour favoriser l’addition oxydante (46). 
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II.5.4- Etude analytique de l’activation du chloroacétonitrile sous CO2 
Sous atmosphère de CO2, le comportement électrochimique du catalyseur est très peu 
modifié par rapport à ce qui est été observé sous argon. Le CO2 a peu d’effet sur le processus 
de réduction à – 1,3 V. 
-30
-15
0
15
-1.4 -1.2 -1 -0.8 -0.6 -0.4 -0.2 0
sans RX sous CO2
2RX sous CO2
2RX sous Ar
E / V vs. ECS
I/µA
 
Figure 34 - Voltampérogrammes sous argon et sous CO2  à une électrode de carbone 
vitreux ( 3 mm) de [CoII(dapa)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L) en 
absence et en présence de chloroacétonitrile, vitesse de balayage de potentiel v = 0,1 V/s. 
 
Compte tenu des résultats précédents (cobalt phénanthroline), nous pouvons supposer 
l’activation du chloroacétonitrile sous CO2 selon le schéma classique ; addition (réaction (48)) 
- couplage (réaction (49)) - dissociation (réaction(50)). 
[R-Co
II
(dapa)]
+
     +   CO2   →   [R-Co
II
(dapa)CO2]
+  
                       (48) 
[R-Co
II
(dapa)CO2]
+
             →   [CoII(dapa)RCO2]
+
                          (49) 
[Co
II
(dapa)RCO2]
+
             →   RCO2

    +  [Co
II
(dapa)]
2+
                 (50) 
Après le couplage du [R-Co
II
(dapa)CO2]
+
 (réaction (48)) et la dissociation du 
[Co
II
(dapa)RCO2]
+
 (réaction (52)), les complexes RCO2

 et [Co
II
(dapa)]
+
 sont obtenus. 
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En conclusion, le catalyseur [Co
II
(dapa)2]
2+
 reste un catalyseur moins efficace pour 
l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile et sera donc également éprouvé dans les 
conditions d’électrolyse. 
 
II.6- Etude des rendements d’électrocarboxylation du chloroacétonitrile 
Afin de confirmer l‘efficacité des trois complexes de cobalt que nous venons d’étudier 
pour la synthèse de l’acide cyanoacétique, des électrolyses préparatives ont été effectuées 
sous atmosphère de CO2 par simple bullage à la pression atmosphérique. Ces études ont 
consisté à faire varier les conditions de travail, en particulier le potentiel d’électrolyse, afin de 
voir les variations des rendements en acide et faradique. 
CO2→
Électrode de travail: 
fibre de carbone
Contre électrode : Mg
-2e-
Mg2+
Électrode de référence: ECS
 
Schéma 6 - : Représentation schématique d’un réacteur  
 
Le choix des conditions d’électrolyses (cellule non compartimentée à anode soluble) 
se base sur les travaux antérieurs [34-36] qui ont montré que ce système évite la formation de 
sous produits nuisibles aux rendements d’électrocarboxylation (cf. paragraphe I.3.2). 
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La formation de l’acide est déterminée par chromatographie liquide (cf. partie 
expérimentale). Le rendement chimique en acide est calculé par RCOOH(%) = 100 
NRCOOH/NRCl où NRCOOH est le nombre de moles d’acide cyanoacétique formé lors de 
l’électrolyse et NRCl est le nombre de moles de chloroacétonitrile mis dans la cellule 
délectrolyse. Le rendement faradique est calculé par f (%) = 100 (QRCOOH/Qpassée) ; QRCOOH = 
2 F NRCOOH et Qpassée : charge électrique mesurée au cours de l’électrolyse. Les électrolyses 
sont arrétées lorsque la charge théorique est atteinte (Qpassée = Qthéorique) ou si ce n’est pas le 
cas lorsque le courant atteint 10% de sa valeur initiale (Qpassée ≠ Qthéorique). 
 
Parmi les produits envisageables autres que l’acide cyanoacétique, le succinonitrile 
provenant de dimérisation du R

 peut être formé. Cependant le coeffient d’extinction molaire 
du succinonitrile (CN-CH2-CH2-CN) est trop faible pour pouvoir l’analyser par HPLC equipé 
d’un détecteur UV-Visble. La détermination dela quantité de RCl n’ayant pas réagit ne peut 
pas se faire. En effet, les solutions d’électrolyses au cours du traitement sont évaporées sous 
vide et le RCl possède une température d’ébuillion base et par conséquent est en partie 
évaporé lors du traitement. 
 
II.6.1- Complexe [Co
II
(terpy)2](PF6)2 
L’électrolyse est réalisée dans une celle non-compartimentée en présence de 1 mmol/L  
de [Co
II
(terpy)2](PF6)2 à température ambiante. La solution d’électrolyse (acétonitrile + 0,1 
mol/L
 
TBAPF6) est saturée en dioxyde de carbone par bullage pendant 30 minutes afin 
d’atteindre la concentration de saturation : 0,28 mol/L. L’électrode de magnésium (électrode 
soluble) est utilisée comme contre-électrode (anode).  
 
Les résultats de l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile catalysé par le  
[Co
II
(terpy)2](PF6)2 sont rassemblés dans le tableau 1 
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Tableau 1 - Electrocarboxylation du chloroacétonitrile dans l’acétonitrile (+ 0,1 
mol/L
 
TBAPF6)
 
 catalysée par le complexe [Co
II
(terpy)2](PF6)2. 
 E imposé 
 (V vs. E.C. S)
 
 Charge 
passé (C)
 
RCOOH 
(%)
 
Rendement 
Faradique  
(%) 
Durée de 
l’électrolyse 
(min) 
1 -0,8 30
 a
 28 46 90 
2 -0,9 40,5
 a
 41 49 60 
3 -1 45
 a
 46 49 40 
4 -1,1 47,6
 a
 50 50 30 
5 -1,2 50
 a
 55 55 20 
6 -1,3 55
 a
 60 60 13 
7 -1,3 80
b 
31 55 20 
8 -1,3 88
c 
30 50 25 
a
 En présence de 10 mmol/L de ClCH2CN (10 équivalents molaires). Charge 
théorique : 48C pour 2 électrons échangés. Qthéorique = 2 F NRCl (NRCl : nombre de moles du 
chloroacétonitrile ajouté dans la solution d’électrolyse). 
b
 En présence de 20 mmol/L de ClCH2CN (20 équivalents molaires). Charge 
théorique : 96C pour 2 électrons échangés. Qthéorique = 2 F NRCl. 
c
 En présence de 30 mmol/L de ClCH2CN (30 équivalents molaires). Charge 
théorique : 144 C pour 2 électrons échangés. Qthéorique = 2 F NRCl. 
 
D’après les résultats du tableau 1, les rendements obtenus pour des potentiels compris 
dans le domaine [-1V, -1,3V] sont bons, ce qui confirme l’efficacité du catalyseur 
[Co
II
(terpy)2](PF6)2 pour synthétiser l’acide cyanoacétique. 
Dans le domaine de potentiel [-1,2V, -1,3V], la charge théorique est atteinte et les 
rendements sont les meilleurs. Ces résultats concordent avec les études effectuées par 
voltammétrie cyclique (partie II.3). En effet, les études cinétiques ont montré que c’était dans 
ce domaine de potentiel que le complexe [R-Co
III
(terpy)(CO2)]
2+
 se réduisait à un électron 
pour former un complexe au degré d’oxydation +II qui suite à sa décomposition permettait de 
libérer l’acide cyanoacétique. 
Les rendements faradiques diminuent quand le potentiel imposé est moins négatif que 
-1V. En même temps, la charge que l’on peut faire passer dans la cellule d’électrolyse 
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n’atteint jamais la charge théorique de 48C. De plus le temps de l’électrolyse est beaucoup 
plus long que pour des potentiels plus négatifs. Les résultats obtenus dans le domaine de 
potentiel [-0,8V, -0,9V] peuvent s’expliquer par la dissociation du complexe [R-CoIIIL]2+ 
(réaction (17)), ce qui va former la radical R

 qui peut soit se réduire immédiatement en anion 
R

 (réaction (19)) à un potentiel moins négatif (-0,69V), soit de dimèriser pour former le 
composé R-R.  Dans ce domaine de potentiel, la dissociation du complexe [R-Co
III
L]
2+
 va 
contrôler tout le système. En effet, la dissociation du complexe [R-Co
III
L]
2+
 libére le radical 
R

 qui peut se réduire en R

 et vu que la solution est saturée en CO2, l’acide cyanoacétique 
peut se former. 
Les électrolyses ayant donné les meilleurs résultats pour -1,3 V, des électrolyses ont 
été réalisées au même potentiel mais avec des concentrations plus importantes en 
chloroacétonitrile (20 équivalents et 30 équivalents) afin de vérifier le nombre du cycle du 
catalyseur. Dans ce cas, les rendements faradiques obtenus sont encore corrects (55%). Par 
contre la charge théorique n’est jamais atteinte. La charge que l’on peut faire passer dans la 
cellule d’électrolyse reste constante de l’ordre de 90 C quelque soit la quantité de 
chloroacétonitrile.  
Les électrolyses préparatives pour lesquelles la charge théorique n’est pas atteinte peut 
s’expliquer par une désactivation du catalyseur au cours des cycles successifs. Cette 
désactivation peut être due à l’addition des radicaux organiques R qui peuvent s’additionner 
sur des complexes métalliques contenant des ligands polypyridiniques [37] entraînant des 
modifications des caractéristiques de ces mêmes complexes.  La formation de radicaux lors de 
l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile peut expliquer ce processus. 
En conclusion, le complexe [Co
II
(terpy)2](PF6)2 permet d’obtenir de bon rendement 
faradique (60%) pour des potentiels peu négatifs. Ces résultats sont proches des meilleurs 
résultats obtenus dans la littérature pour le Ni(salen) (70%) par le groupe Génnaro à un 
potentiel -1,7V [38]. Par rapport à ces travaux, un gain de 0,4 V sur la surtension est observé 
pour le complexe [Co
II
(terpy)2](PF6)2 tout en conservant des rendements chimiques et 
faradiques très bons ce qui montre que ce complexe de cobalt est un catalyseur intéressant 
pour l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile. 
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II.6.2- Complexe [Co
II
(phen)3](PF6)2 
L’électrolyse est réalisée dans une celle non-compartimentée en présence de 1 mmol/L  
de [Co
II
(phen)3](PF6)2  à température ambiante. La solution d’électrolyse (acétonitrile + 0,1 
mol/L
 
TBAPF6) est saturée en dioxyde de carbone par bullage pendant 30 minutes afin 
d’atteindre la concentration de saturation : 0,28 mol/L. L’électrode de magnésium (électrode 
soluble) est utilisée comme contre-électrode. En présence de 10 mmol/L de ClCH2CN (10 
équivalents molaires), la charge électrique théorique est de 48 C pour 2 électrons échangés 
(Qthéorique = 2 F NRCl , NRCl : nombre de moles de chloroacétonitrile ajouté dans la solution 
d’électrolyse). 
Les résultats de l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile catalysé par le  [CoII 
(phen)3](PF6)2 sont rassemblés dans le tableau 2. 
Tableau 2 - Electrocarboxylation du chloroacétonitrile dans l’acétonitrile (+ 0,1 
mol/L
 
TBAPF6) catalysée par le complexe [Co
II
 (phen)3](PF6)2. 
 E imposé 
(Vvs.E.C.S) 
Charge passée (C) RCOOH (%)
 
Rendement      
Faradique (%) 
 
1 -1 33,5 33,5 ± 1,5 %  48,5 ± 1,5 % 
2 -1,1 44 42,4 ± 1,5 % 46,5 ± 1,5 % 
3 -1,2 44 54,7 ± 1 % 60 ± 1 % 
4 -1,3 46 57 ± 0,5 % 60,5 ± 0,5 % 
5 -1,4 47 60,4 ± 1 % 62 ± 1 % 
6
a 
-1,4 32 28,5 ± 1 % 43 ± 1 % 
a
 En présence de 2 mmol/L de ligand phénanthroline libre. 
 
D’après les résultats du tableau 2, les rendements obtenus pour des potentiels compris 
dans le domaine [-1,2V, -1,4V] sont bons, ce qui confirme l’efficacité du catalyseur 
[Co
II
(phen)3](PF6)2 pour synthétiser l’acide cyanoacétique.  
Dans le domaine de potentiel [-1,3V, -1,4V], la charge théorique est atteinte et les 
rendements sont les meilleurs. Ces résultats concordent avec les études effectuées par 
voltammétrie cyclique (partie II.4). En effet, les études cinétiques ont montré que c’était dans 
ce domaine de potentiel que le complexe [R-Co
III
(phen)2]
2+
 se réduisait à un électron pour 
former un complexe au degré d’oxydation +II, qui réagit avec le CO2 pour former le 
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complexe [R-Co
II
(phen)2(CO2)]
+
 qui suite à sa décomposition permettait de libérer l’acide 
cyanoacétique. 
Les rendements faradiques diminuent quand le potentiel imposé est moins négatif que 
-1,1V. En même temps, la charge que l’on peut faire passer dans la cellule d’électrolyse 
n’atteint jamais la charge théorique de 48C. De plus le temps de l’électrolyse est beaucoup 
plus long que pour des potentiels plus négatifs. Les résultats obtenus dans le domaine de 
potentiel [-1V, -1,1V] peuvent s’expliquer d’après les études cinétiques. Quand le potentiel 
est moins négatif que -1,2V, la formation de l’acide cyanoacétique est expliqué par la 
dissociation du complexe [R-Co
III
L2]
2+
 (réaction (35)), ce qui va former la radical R

 qui peut 
se réduire immédiatement à l’anion R (réaction (19)) à un potentiel moins négatif (-0,69V).  
Comme nous l’avons indiqué dans le cas du [CoII (terpy)2], le fait que la charge théorique ne 
soit pas atteinte pour des potentiels d’électrolyses compris entre -1 et -1,1 V s’explique par 
l’addition des radicaux R sur le complexe qui entraîne sa désactivation. 
En présence de ligand phénanthroline libre (entrée 6), le rendement faradique diminue 
fortement par rapport à celui sans ligand phénanthroline libre (entrée 5). Ce résultat est une 
confirmation supplémentaire de la dissociation préalable ou concertée du complexe 
[Co
I
(phen)3]
+
 pour permettre l’addition oxydante du chloroacétonitrile. En conclusion, de 
bons rendements faradiques (60%) sont obtenus dans le domaine de potentiel [-1,2V, -1,4V] 
avec le complexe [Co
II
 (phen)3](PF6)2 . 
II.6.3- Complexe [Co
II
(dapa)2](PF6)2 
L’électrolyse est réalisée dans une celle non-compartimentée en présence de 1 mmol/L  
de [Co
II
(dapa)2](PF6)2 à température ambiante. La solution d’électrolyse (acétonitrile + 0,1 
mol/L
 
TBAPF6) saturée en dioxyde de carbone par bullage pendant 30 minutes afin 
d’atteindre la concentration de saturation : 0,28 mol/L. L’électrode de magnésium (électrode 
soluble) est utilisée comme contre-électrode. En présence de 10 mmol/L de ClCH2CN (10 
équivalents molaires), la charge électrique théorique est de 48 C pour 2 électrons échangés 
(Qthéorique = 2 F NRCl , NRCl : nombre de moles de chloroacétonitrile ajouté dans la solution 
d’électrolyse). 
Les résultats de l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile catalysée par le  
[Co
II
(dapa)2](PF6)2 sont rassemblés dans le tableau 3. 
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Tableau 3 - Electrocarboxylation du chloroacétonitrile dans l’acétonitrile (+ 0,1 
mol/LTBAPF6)
 
catalysée par le complexe [Co
II
(dapa)2](PF6)2. 
 E imposé 
(Vvs.E.C.S) 
Charge passée (C) RCOOH (%)
 
Rendement 
Faradique (%) 
1 -1 27,5 15%  23% 
2 -1,2 52 26% 25% 
3 -1,3 55 33% 32% 
4 -1,5 56 33% 30% 
5
 
-1,6 55 45% 41% 
 
Selon le tableau 3, les rendements faradiques obtenus ne sont pas très intéressants pour 
le complexe [Co
II
(dapa)2](PF6)2 (30%), ce qui correspond bien aux résultats obtenus lors des 
études par voltammétrie cyclique (partie II.5). Ceci s’explique par la dissociation du  
[Co
I
(dapa)2]
+
 qui est cinétiquement lente ce qui limite l’addition oxydante du 
chloroacétonitrile et par l’absence de réactivité particulière du complex alkyl-cobalt(III) 
formé vis-à-vis du CO2.  
En conclusion, d’après les études par électrolyse pour les trois complexes à base de 
Cobalt, les meilleurs rendements faradiques (environ 60%) sont obtenus pour les complexes 
[Co
II
(terpy)2](PF6)2 et [Co
II
(phen)3](PF6)2 à un potentiel -1,3V et -1,4V.  
En comparaison avec les résultats qui sont déjà publiés pour le complexe Ni(salen) : 
70% de rendement faradique est obtenu à un potentiel de -1,7 V [38], la légère baisse de nos 
rendements faradiques est compensée par la diminution de la surtension nécessaire avec un  
gain de 0,4 V. 
 
Conclusion 
Ce chapitre a permis d’étudier le comportement électrochimique du CO2 puis du 
chloroacétonitrile pris séparément puis ensemble (CO2 + chloroacétonitrile) permettant ainsi 
de bien mettre en évidence, les capacités catalytiques des complexes de cobalt.  
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L’étude des propriétés catalytiques des trois complexes de cobalt sous argon en 
présence de chloroacétonitrile ont permis de mettre en évidence par voltampérommétrie 
cyclique que : 
- Ces complexes au degré d’oxydation +I (Co(I)), considérés comme hexacoordiné dans 
la littérature, peuvent perdre plus ou moins facilement un ligand pour permettre 
l’addition oxydante du chloroacétonitrile. Seul le complexe de cobalt dapa au degré 
d’oxydation +I semble ne pas subir de perte de ligand importante. 
- Selon la coordination du complexe de cobalt(I) électrogénéré (triédrique ou 
tétraédrique), l’addition oxydante du dérivé halogéné est cinétiquement plus ([CoI 
(phen)2]
+
) ou moins rapide ([Co
I
(terpy)]
+
). 
- Le complexe de cobalt(III) formé se réduit à un potentiel plus négatif que le Co(II). 
- Dans le cas du Cobalt phénanthroline et du Cobalt terpyridine, le complexe de 
cobalt(III) se décompose pour former le radical R

 qui se réduit en R

. 
- Suite à la réduction monoélectronique du alkylcobalt(III), le complexe alkyl-cobalt(II) 
se décompose via une rupture hétérolytique. 
- L’addition oxydante du chloroacétonitrile est l’étape cinétiquement limitante ; 
Sous atmosphère de CO2, les trois complexes montrent différents comportements 
électrochimiques : 
- Pour le cobalt terpyridine, l’addition du CO2 est observée sur le complexe alkyl-
cobalt(III) pour former le complexe [R-Co
III
(terpy)(CO2)]
2+
ads  qui présente une forte 
adsorption sur la surface de l’électrode et peut se réduire à un potentiel moins négatif 
que le complexe alkyl-cobalt(III) sous atmosphère d’argon. Après la réduction, le 
carboxylate RCOO

 est suivi ; l’espèce active sous coordonnée [CoII(terpy)]2+ est 
libérée et réduite immédiatement en [Co
I
(terpy)]
+
 qui peut repartir dans un nouveau 
cycle catalytique.  
- Pour le complexe cobalt phénanthroline, l’addition du CO2 est observée sur le 
complexe alkyl-cobalt(II) pour former le complexe [R-Co
II
(phen)2(CO2)]
+. Il n’y a pas 
de phénomène d’adsorption marqué. Après le couplage et la dissociation, le complexe 
[Co
II
(phen)2]
2+
 et l’anion RCOO  sont obtenus. 
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- Pour le complexe cobalt dapa, l’addition du CO2 est observée aussi sur le complexe 
alkyl-cobalt(II) pour former le complexe [R-Co
II
(dapa)(CO2)]
+
. Cependant cette 
réaction est cinétiquement très lente.  
L’acide cyanoacétique est obtenu avec un bon rendement faradique (60%) avec le 
catalyseur [Co
II
(terpy)2](PF6)2 et [Co
II
(phen)3](PF6)2 à un potentiel moins négatif (-1,3V) par 
rapport au complexe Ni(salen) (-1,7V) qui jusqu’à présent montrait les meilleurs 
performances [38]. 
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Dans le chapitre II, nous avons décrit l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile en 
présence de catalyseurs à base de Cobalt. Les comportements électrochimiques des trois 
complexes ont été étudiés en présence et sans chloroacétonitrile sous argon, puis sous CO2. 
Au final, de bons rendements faradiques ont été obtenus pour les complexes Co(terpy)2(PF6)2  
et Co(phen)3(PF6)2. 
Dans ce chapitre III, nous abordons l’étude d’un d’autre type de catalyseur, des 
complexes à base de Nickel. Deux complexes sont étudiés : Ni(phen)3(PF6)2 et 
Ni(terpy)2(PF6)2. 
N
N
N N
N
N
Ni
II
N
N
N N
N
N
Ni
II
[Ni(phen)3]
2+ [Ni(terpy)2]
2+
 
Schéma 1- représentation des complexes de nickel 
 
Comme dans le chapitre II, les comportements électrochimiques des complexes sont 
d’abord étudiés sans chloroacétonitrile sous argon, puis sous CO2. Puis, l’activation du 
chloroacétonitrile sera étudiée en présence des catalyseurs sous argon et sous CO2.  
Dans la dernière partie, les rendements faradiques d’électrocarboxylation du 
chloroacétonitrile catalysée par les complexes à base de Nickel seront rapportés sous 
différentes conditions opératoires. 
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III.1- Complexe Ni(phen)3(PF6)2 
Ce composé est un complexe de Nickel(II) hexacoordonné par trois phénanthrolines. 
III.1.1- Etude du comportement électrochimique du Ni(phen)3(PF6)2 sous argon  
Dans l’acétonitrile, le Ni(phen)3(PF6)2 est soluble et dissocié en [Ni
II
(phen)3]
2+
 et PF6

. 
Sous atmosphère d’argon, le complexe présente trois systèmes rédox entre -0,5 et -2,25 V [1, 
2]. 
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Figure 1 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) de 
[Ni(phen)3]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile - TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de balayage 
de potentiel v = 0,1 V/s.  
 
Le premier système apparaît irréversible (absence de pic au balayage retour) et 
correspond à une réduction bi-électronique du centre métallique Ni (II), associée à la perte 
d’un ligand phénanthroline entraînant la formation d’un complexe neutre [1]. Ce système 
présente un pic retour si le balayage de potentiel est réduit à l’observation de ce transfert 
électronique, voir plus loin :  
[Ni
II
(phen)3]
2+
     +  2 e

  ⇌   [Ni0(phen)2]  +   phen                    E1/2 = -1,31V     (1) 
Le deuxième système apparaît plus ou moins réversible (présence d’un pic au balayage 
retour mais Ipc/Ipa ≠ 1) et correspond à la réduction mono-électronique du ligand 
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phénanthroline. Un ligand phénanthroline se sépare du centre métallique du complexe après la 
réduction. Il est probable que le solvant vienne compléter la sphère de coordination du nickel :  
[Ni
0
(phen)2]   +    e

 ⇌    [Ni0(phen)]   +  phen                     E1/2 = - 1,89 V       (2) 
Le troisième système est attribué à la réduction des ligands phénanthroline libérés par 
le complexe lors des réactions  (1) et (2) :  
phen     +     e

   ⇌    phen                                                                                        (3) 
Lorsque le balayage de potentiel est limité à l’étude du couple redox Ni(II)/Ni(0), les 
voltammogrammes, figure 2, mettent en évidence le pic de réduction du Ni(II) associé au 
balayage retour à deux pics d’oxydation. 
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v=0.5V/s
E / V vs. ECS
I.v-1/2 / µA.s1/2V-1/2
 
Figure 2 - Voltampérogrammes normalisés à une électrode de carbone vitreux ( 1 
mm) de [Ni(phen)3]
2+
 (1mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), à différentes 
vitesses de balayage de potentiel, le courant est normalisé par rapport à la racine carrée de 
la vitesse de balayage de potentiel. 
 
Le courant de pic cathodique est proportionnel à la concentration du complexe 
[Ni(phen)3]
2+
 et quasiment à la racine carrée de la vitesse de balayage de potentiel, en accord 
avec un transfert d’électron contrôlé par la diffusion. Cependant, comme souligné par Smith 
[1], le courant cathodique ne correspond pas à un échange biélectronique concerté. D’après la 
relation de Randles-Sevick et par comparaison avec le comportement du complexe 
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[Co(phen)3]
2+
 (chapitre II), le courant devrait être beaucoup plus grand. Smith a proposé de 
traduire le processus par deux transferts mono-électroniques successifs à des potentiels 
voisins et dont le premier transfert serait lent. Ce schéma ne justifie pas les 
voltammogrammes de la figure 2, en particulier la présence du pic d’oxydation vers - 0,7 V 
dont l’intensité augmente lorsque la vitesse de balayage de potentiel croît. 
Ce pic vers - 0,7 V peut être attribué à l’oxydation de [Ni0(phen)2],  issu de la réaction 
(1). Afin de  valider cette hypothèse, une première étude a consisté à ajouter du ligand 
phénanthroline libre dans la solution d’étude afin d’observer l’influence d’un excès de ligand 
libre sur l’allure des voltammogrammes (figure 3). 
-60
-30
0
30
-2 -1.5 -1 -0.5 0
sans phen
avec phen
I/µA
E / V vs. ECS
 
Figure 3 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) de 
[Ni(phen)3]
2+
 (2 mmol/L) et [Ni(phen)3]
2+
 (2 mmol/L) + 10 équivalents de phénanthroline 
libre dans l’acétonitrile - TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de balayage de potentiel v = 0,1 V/s 
 
La figure 3 montre le voltammogramme du complexe [Ni(phen)3]
2+
 auquel 5 
équivalents du ligand phénanthroline libre ont été ajoutés. D’après la figure 3, après addition 
du ligand phénanthroline libre, le système devient plus réversible (Ipc/Ipa tend vers 1) et le 
deuxième pic d’oxydation disparaît. Ce résultat nous démontre que l’ajout d’un excès du 
ligand libre modifie le processus, on peut faire intervenir l’équilibre de dissociation suivant :  
[Ni(phen)3]
0
  ⇌       [Ni(phen)2]
0
  +   phen                                                        (4) 
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Compte tenu de ces observations, le processus global peut être représenté par deux 
transferts successifs EE avec des potentiels inversés : 
[Ni
II
(phen)3]
2+
     +  e

  ⇌   [NiI(phen)3]
+
                       E1/2 = - 1,4 V      (5) 
[Ni
I
(phen)3]
+
      +   e

  ⇌   [Ni0(phen)3]                       E1/2 = - 1,0 V     (6) 
Ces transferts sont associés à la dissociation de [Ni(phen)3]
0
, K4 = 10
-3
 et k4 = 9 s
-1
, et 
à l’oxydation de [Ni(phen)2]
0
, E1/2 = - 1,0 V et k° = 10
-3
 cm.s
-1 (système lent d’après la largeur 
du pic). La figure 4 représente les voltammogrammes simulés avec ces paramètres. On 
constate un bon accord avec les voltammogrammes expérimentaux. 
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Figure 4 - Voltampérogrammes simulés à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) 
de [Ni(phen)3]
2+
 (2 mmol/L) + 5 équivalents de phénanthroline libre dans l’acétonitrile-
TBAPF6 (0,1 mol/L). 
 
Ayant caractérisé les propriétés électrochimiques du complexe sous atmosphère inerte, 
nous allons étudier son comportement sous CO2. 
III.1.2- Etude du comportement électrochimique du Ni(phen)3(PF6)2 sous CO2 
Sous atmosphère du CO2, le comportement électrochimique du complexe en milieu 
acétonitrile est fortement modifié (Figure 5). 
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Figure 5 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) de 
[Ni(phen)3]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de balayage de 
potentiel v = 0,1 V/s : (A) sous argon ; (B) sous CO2. 
 
Le système Ni(II)/Ni(0) a totalement perdu sa réversibilité, le Ni(0) n’est plus détecté 
au balayage retour, réaction (1). D’autre part le pic de réduction reste identique en présence et 
absence du CO2. 
Les deux systèmes redox les plus négatifs (-1,8 V et -2,1 V) deviennent totalement 
irréversibles (absence de pic retour) et une forte augmentation de l’intensité cathodique est 
observée à -1,8V. Ce type de comportement a déjà été reporté dans la littérature [3]. Ainsi à -
1.8V, l’augmentation du courant vient de la réaction entre le [Ni0(phen)] et le CO2 pour 
former le complexe [Ni
0
(phen

)(CO2)], réactions (2 et 7). Cette espèce tranfère alors un 
électron au dioxyde de carbone, réaction (8). Les réactions (8 et 9) sont alors à l’origine du 
courant catalytique de la réduction du CO2 : 
[Ni
0
(phen)2] +    e

   →    [Ni0(phen)]        +   phen                                (2) 
3 [Ni
0
(phen

)]   + 4 CO2  → [Ni
0
(phen

)(CO2)]+  2Ni
2+
  +  2 CO3
2
  + 2 phen        (7) 
[Ni
0
(phen

)(CO2)]   +  CO2  → [Ni
0
(phen)(CO)2]   +  CO2

                                      (8) 
[Ni
0
(phen)(CO)2]  +    e

   →  [Ni0(phen)(CO2)]

                         E = - 1,7V              (9) 
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Le comportement électrochimique du complexe est fortement modifié lorsque le 
balayage de potentiel est très négatif, au-delà de -1,6 V. En revanche, il semble que le premier 
système redox Ni(II)/Ni(0) soit lui peu perturbé par la présence du dioxyde de carbone. Afin 
de vérifier l’absence de réactivité, des voltampérogrammes ont été tracés en réduisant le 
domaine de balayage à [0, -1,5 V] en présence et/ou en absence de CO2 avec différentes 
vitesses de balayage de potentiel (figure 6). 
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Figure 6 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 1 mm) de 
[Ni(phen)3]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L) sous argon et sous CO2, 
vitesse de balayage de potentiel (A) v = 0,1 V/s ; (B) v= 0,05 V/s. 
 
En comparant les différents résultats associés à différentes vitesses de balayage de 
potentiel, nous observons qu’il n’y a pas de changement important en présence ou en absence 
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du CO2. Ce qui montre que le complexe [Ni
0
(phen)2] ne présente pas de réactivité particulière 
vis-à-vis du dioxyde de carbone ou que cette réaction est cinétiquement limitée. 
III.1.3- Etude analytique de l’activation du chloroacétonitrile sous argon 
En présence du chloroacétonitrile sous atmosphère d’argon, le signal de voltammétrie 
cyclique de [Ni
II
(phen)3]
2+
 est fortement modifié pour les trois systèmes dans le domaine de 
potentiel [0 , -2,25V] (Figure 7). 
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Figure 7 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) de 
[Ni(phen)3]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de balayage de 
potentiel v = 0,1 V/s : (A) [Ni(phen)3]
2+
 seul ; (B) + 5 équivalents de chloroacétonitrile RCl. 
 
En présence du chloroacétonitrile, le voltammogramme met en évidence :  
- Une forte augmentation du courant est observée par voltammétrie cyclique pour le 
couple Ni(II)/Ni(0) vers -1,3V. Le courant du système à un potentiel -1,3V (signal B) 
est trois fois plus grand que celui du signal A. Ce comportement a déjà été reporté 
pour d’autres complexes à base de nickel et se traduit par la formation d’un complexe 
du type RNi
II
LX provenant de l’addition oxydante du dérivé halogéné sur le complexe 
Ni(0) [4]. Le complexe RNi
II
LX est alors réduit à deux électrons au même potentiel 
que le couple initial Ni(II)/Ni(0). Le processus peut être représenté par la réaction (1) 
suivie par les réactions (10) et (11) : 
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[Ni
II
(phen)3]
2+
     +  2 e

  ⇌   [Ni0(phen)2]  +   phen                                      (1) 
[Ni
0
(phen)2]  +   RCl  →   [RNi
II
(phen)Cl]  +  phen                                      (10) 
[RNi
II
Cl(phen)]  + 2 e

  ⇌   [RNi0(phen)]   +  Cl                                        (11) 
L’échange global d’électrons, observé par voltammétrie cyclique, peut donc passer de 
2 à 4 électrons selon la vitesse de l’addition oxydante (10). 
 
- Vers -1,7 V, nous observons une forte augmentation du courant qui résulte de la 
réduction du complexe [RNi
0
(phen)]
en [RNi0(phen)]2qui peut réagir avec le 
choloroacétonitrile pour former le complexe [RNi
II
(phen)R]
(réaction (13)) [4]. Cette 
espèce induit le couplage des fonctions R, puis se dissocie en R-R et libére le 
complexe [Ni
0
(phen)]

 (réaction (14))Ce dernier peut alors réagir à nouveau avec le 
choloroacétonitrile et un courant catalytique est alors mesuré. 
[RNi
0
(phen)]
 
  +     e

  ⇌  [RNi0(phen)]2                            Ep= -1,7V         (12) 
[RNi
0
(phen)]
2 
   +    RCl  →  [RNiII(phen)R]  +  Cl                                   (13) 
[RNi
II
(phen)R]

  →  R-R + [Ni0(phen)]                                                        (14) 
 
A ces potentiels très négatifs (-1,7 V), la réduction du chloroacétonitrile est plus rapide 
qu’à -1,3 V, mais elle se situe à un potentiel très proche du potentiel de réduction directe du 
chloroacétonitrile. De plus, à ce potentiel il va se former le dimère R-R qui  est un sous-
produit de la réaction qui nous intéresse. En conséquence, ces processus ne feront pas l’objet 
d’une étude approfondie. 
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La modification du voltammogramme du couple Ni(II)/Ni(0) met en évidence une 
activation du chloroacétonitrile par le complexe réduit Ni(0). L’étude électrochimique est 
limitée au domaine de potentiel compris entre 0 et – 1,4 V. 
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Figure 8 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) de 
[Ni(phen)3]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L) avec différentes 
concentrations de chloroacétonitrile, vitesse de balayage de potentiel v = 0,1 V/s. 
 
Afin de confirmer l’hypothèse de la formation du complexe [RNiIICl(phen)] dont la 
réduction s’effectue à -1,3 V, au même potentiel que celui de [NiII(phen)3]
2+
/[Ni
0
(phen)2], 
nous avons étudié le comportement électrochimique du complexe en présence de quantité 
croissante de chloroacétonitrile en effectuant un balayage de potentiel entre 0 et -1,4 V.  
 
Nous pouvons noter que le pic de réduction à -1,3 V augmente avec la concentration 
de chloroacétonitrile, mais un effet de saturation est observé comme pour les complexes de 
cobalt. Les systèmes apparaissent totalement irréversibles : il n’a pas de pics retour associés et 
l’augmentation de la vitesse de balayage ne fait pas apparaître de pic retour (figure 9). 
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Figure 9 - Voltampérogrammes normalisés à une électrode de carbone vitreux ( 1 
mm) de [Ni(phen)3]
2+
 (1 mmol/L) avec 5 équivalents de chloroacétonitrile (RCl) dans 
l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L) à différentes vitesses de balayage de potentiel, le courant 
est normalisé par rapport à la racine carrée de la vitesse de balayage de potentiel. 
 
La formation de ce complexe [RNi
II
(phen)Cl]
 est justifiée par l’addition oxydante  du 
chloroacétonitrile sur le Ni(0), issu de la réduction électrochimique du nickel(II). La figure 9 
montre que le courant du pic varie linéairement en fonction de la racine carrée de la vitesse de 
balayage de potentiel. L’addition oxydante est une donc étape rapide et n’est pas limitante.  
Par analogie avec le comportement de [Ni(bipy)3]
2+
 [4], la réactivité de [Ni
II
(phen)3]
2+
 
peut être décrite par : 
1- Réaction électrochimique 
Dans un premier temps, la réduction électrochimique du complexe Ni(II) en Ni(0) 
associée à la perte d’un ligand phénanthroline. 
[Ni
II
(phen)3]
2+
     +  2 e

   →   [Ni0(phen)2]  + phen                                                   (1) 
2- Addition oxydante du chloroacétonitrile 
Le dérivé halogéné peut s’additionner (réaction chimique d’addition oxydante réaction 
(10)) sur le complexe Ni(0) pour former un complexe de nickel  au degré d’oxydation (II). Le 
complexe de Ni(0) peut être présent en solution sous deux formes [Ni
0
(phen)2] et [Ni
0
(phen)], 
à cause de la dissociation  du Ni
0
(phen)2  suivante :  
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[Ni
0
(phen)2]   →[Ni
0
(phen)]   +  phen                                                                         (5) 
Ainsi l’addition oxydante du chloroacétonitrile sur le complexe Ni (0) a deux chemins 
réactionnels possibles (réaction (10) et réaction (15)) : 
[Ni
0
(phen)2]         +        RCl  →  [RNi
II
Cl(phen)] +  phen                                        (10) 
[Ni 
0(phen)]         +        RCl  →  [RNiIICl(phen)]                                                     (15) 
Notons que le produit final est le même quel que soit le chemin envisagé : RNi
II
Cl(phen). 
3- Réaction électrochimique  
Le complexe  [RNi
II
Cl(phen)] est ensuite réduit à deux électrons (réaction (11)) au 
même potentiel que la première réaction électrochimique du catalyseur [Ni
II
(phen)3]
2+
. 
[RNi
II
Cl(phen)]  +     2e

  →  [RNi0(phen)]  +  Cl                                                (11) 
L’alkyl-nickel(0) [RNi0(phen)] est particulièrement instable se décompose [4] :  
[RNi
0
(phen)]

  →  [Ni0(phen)]    +  R                                                                   (16) 
Après la dissociation, le [Ni
0
(phen)] peut repartir dans un cycle catalytique. La figure 
8 nous montre que le courant de pic augmente en fonction de la concentration du 
chloroacétonitrile, ceci nous indique que ce mécanisme peut à ce potentiel se répéter 
continuellement. Cependant, le courant n’est pas proportionnel à la concentration de 
chloroacétonitrile. Si l’addition oxydante est une étape rapide, la saturation observée dans le 
cycle catalytique lorsque la concentration de chloroacétonitrile augmente due à une étape 
lente. On peut supposer que c’est la dissociation (16) qui est une réaction cinétiquement 
limitante.  
Ayant étudié, l’activation du chloroacétonitrile en présence du catalyseur sous argon, 
nous allons maintenant analyser l’influence du CO2 sur le processus d’activation du 
chloroacétonitrile. 
III.1.4- Etude analytique de l’activation du chloroacétonitrile sous CO2 
Sous atmosphère du CO2, le comportement électrochimique du catalyseur est 
fortement modifié par rapport à celui qui a été observé sous argon en présence de 
chloroacétonitrile (figure 10). En comparant le courant sous argon et sous CO2 à un potentiel 
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de -1,3V, on observe que sous CO2 le potentiel du pic négatif est trois fois plus importante 
que celle sous argon (Figure 8). 
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Figure 10 - Voltampérogrammes sous argon et sous CO2 à une électrode de carbone 
vitreux ( 1 mm) de [Ni(phen)3]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile - TBAPF6 (0,1 mol/L) avec 
5 équivalents de chloroacétonitrile, vitesse de balayage de potentiel v = 0,1 V/s. 
 
Compte tenu des résultats précédents, nous pouvons représenter l’activation du 
chloroacétonitrile sous CO2 par les réactions suivantes (réaction (17), (18), (19)). Sachant que 
le Ni(0) ne réagit pas avec le CO2,  en présence de chloroacétonitrile, le complexe alkyl-
nickel(II) est formé et réduit immédiatement en [RNi
0
(phen)]

 qui réagit alors avec le CO2. 
Par référence aux travaux sur des complexes de Ni(dppe) en électrocarboxylation [5], 
l’activation du CO2 suit le schéma classique addition-couplage-dissociation : 
1- Addition du CO2 sur le complexe [RNi
0
(phen)]

 
[RNi
0
(phen)]
 
  +   CO2 → [RNi
0
(phen) CO2]

                                                 (17) 
2- Couplage  
[RNi
0
(phen) CO2]

 → [RCO2Ni
0
(phen)]

                                                         (18) 
3- Dissociation du complexe 
[RCO2Ni
0
(phen)]

    → RCO2

    +  [Ni
0
(phen)]                                                (19) 
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La dissociation donne le produit cible RCO2

 ; l’espèce active sous coordonnée 
[Ni
0
(phen)] est libérée et peut repartir dans un nouveau cycle catalytique. 
Pour justifier cette hypothèse, nous avons étudié l’évolution de ce pic en fonction de la 
racine carrée de la vitesse du balayage de potentiel (figure 11).  
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Figure 11 - Voltampérogrammes normalisés à une électrode de carbone vitreux ( 1 
mm) de [Ni(phen)3]
2+
  (1 mmol/L) avec 5 équivalents de chloroacétonitrile dans l’acétonitrile 
- TBAPF6 (0,1 mol/L) à différentes vitesses de balayage de potentiel, le courant est normalisé 
par rapport à la racine carrée de la vitesse de balayage de potentiel. 
 
D’après la figure 11, nous observons que le courant de pic ne varie pas linéairement 
avec la racine carrée de la vitesse de balayage de potentiel. Le courant de pic normalisé 
diminue quand la vitsse de balayage augmente ce qui met en evidence une limitation cinétique. 
Pour l’attibuer à la présence du CO2, nous comparons les mêmes voltammogammes pour 
différentes vitesses de balayage de potentiel sous argon (Figure 9). Contrairement au cas sous 
CO2, la courbe Ip en fonction de v
1/2
 présente une évolution linéaire, ce qui nous montre que 
la diminution du courant normalisé par rapport à la racine carrée de la vitesse de balayage de 
potentiel vient de la présence du CO2 (réaction (17), (18), (19)). Sachant que la concentration 
de CO2 est grande, la loi d’action de masse doit favoriser la réaction (17). Dans ce cas, on 
suppose que la dissociation(19) de [RCO2Ni
0
(phen)]

 est la réaction cinétiquement limitante. 
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En conclusion, pour l’électroréduction ou l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile 
l’activation s’effectue au potentiel (- 1,3 V) du premier système redox du catalyseur 
[Ni(phen)3]
2+
. 
Le complexe Nickel-phénanthroline apparaît donc comme un bon candidat pour 
l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile et sera donc éprouvé dans les conditions 
d’électrolyse. 
III.2- Complexe Ni(terpy)2(PF6)2 
Ce composé est un complexe de Nickel(II) hexacoordonné par deux terpyridines, 
ligands tridentates.  
III.2.1- Etude du comportement électrochimique du Ni(terpy)2(PF6)2 sous argon  
Dans l’acétonitrile, le Ni(terpy)2(PF6)2 est soluble et dissocié en [Ni
II
(terpy)2]
2+
 et PF6

. 
Sous atmosphère d’argon et à une électrode de carbone vitreux, le voltammogramme  du 
complexe met en évidence entre 0 V et - 2 V quatre systèmes rédox mono - électroniques, 
plus ou moins réversibles (figure12). 
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Figure 12 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3mm) de 
[Ni
II
(terpy)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile - TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de balayage de 
potentiel v = 0,1 V/s. 
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Le comportement électrochimique du [Ni
II
(terpy)2]
2+
 sous argon a déjà été décrit [6]. 
Le premier système correspond à la réduction mono-électronique du centre métallique du 
complexe Ni
II
 pour former le Ni
I
 [7]. 
[Ni
II
(terpy)2]
2+
  +     e
 
   ⇌    [NiI(terpy)2]
+
                    E1/2 = - 1,25 V               (20) 
Le deuxième système correspond à la réduction mono-électronique d’un ligand 
terpyridine, associée à la perte du second ligand terpyridine entraînant la formation d’un 
complexe sous coordonné et globalement neutre [7-8]. Il est probable qu’une ou plusieurs 
molécules de solvant viennent compléter la sphère de coordination de l’ion métallique.  
[Ni
I
(terpy)2]
+
     +     e

  ⇌    [NiI(terpy]  + terpy                 E1/2  = - 1,45 V          (21) 
 
Le troisième système correspond à la réduction mono-électronique du centre 
métallique du complexe Ni (I) pour former le Ni (0). 
[Ni
I
(terpy
]     +     e   →     [Ni0(terpy]                    E1/2  = - 1,72 V             (22)
 
Le quatrième système de correspond à la réduction du ligand terpyridine libre libéré 
par le complexe lors de la réaction (21) [9]. 
terpy      +     e

  ⇌    terpy                                                   E1/2 = - 1,95 V           (23) 
 
En parallèle à l’étude par voltammétrie cyclique, la technique de RPE a été mise en 
œuvre pour mettre en évidence la formation d’éventuels radicaux. En effet dans le cas de la 
réduction du ligand pour le deuxième système redox, un radical est formé. Ce type d’espèce 
chimique peut être identifié par RPE en utilisant un piégeur de radicaux tel que le PBN. 
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Figure 13 - spectroscopie en RPE, après l’électrolyse du [NiII(terpy)2]
2+
 (2 mmol/L) à 
un potentiel de - 1,5 V sous argon.  
 
La figure 13 nous montre le résultat de spectroscopie en RPE après l’électrolyse. 
L’électrolyse du [NiII(terpy)2]
2+
 (2 mmol/L) avec le PBN (0,01 mol/L) est conduite à un 
potentiel de -1,5 V sous atmosphère d’argon. Après électrolyse, les signaux se trouvent entre 
3470 et 3510 Gauss : le signal RPE centré à g=2,009 est constituè d’un triplet dédoublé 
conformément avec un couplage de l’électron du O avec les spins nucléaire de N (aN=14,28G) 
et H (aH=0,90G). Un radical organique a bien été piégé, le nickel ne donnerait pas ce type de 
spectre. Le deuxième système redox correspond donc bien à la réduction monoélectronique de 
la terpyridine liée au nickel. 
 
La même étude de spectroscopie en RPE est effectuée après une électrolyse à un 
potentiel -1,2 V, potentiel correspondant au premier système de réduction (Figure 14). Nous 
avons obtenu le même type de signaux, mais beaucoup plus faibles que ceux observés à un 
potentiel d’électrolyse de -1,5 V. 
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Figure 14 - spectre de RPE, après l’électrolyse de [NiII(terpy)2]
2+
 (2 mmol/L) à un 
potentiel de -1,2 V sous argon.  
 
L’observation de tels signaux en RPE implique la formation du complexe 
[Ni
I
(terpy)

] : le signal plus faible que dans le figure 13, mais ça correspond le même 
couplage (l’électron du O avec les spins nucléaires de N(aN=14,28G) et H (aH=0,90G)) . Elle 
peut s’expliquer par la dismutation du complexe [NiI(terpy)]+ :  
[Ni
I
(terpy)]
+
  +  [Ni
I
(terpy)]
+
  →  [NiI(terpy)] +  [NiII(terpy)]2+                (24) 
D’après la valeur des potentiels des couples engagés, la constante d’équilibre K(24) 
est de l’ordre de 104. Elle est suffisamment grande pour qu’une faible dismutation soit 
possible, ce qui permet alors la détection du radical [Ni
I
(terpy)

]. 
 
III.2.2- Etude du comportement électrochimique du Ni(terpy)2(PF6)2 sous CO2 
Sous atmosphère du CO2, le comportement électrochimique du complexe en milieu 
acétonitrile est modifié. 
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Figure 15 - Voltampérogrammes sous argon et sous CO2 à une électrode de carbone 
vitreux ( 3mm) de [NiII(terpy)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), 
vitesse de balayage de potentiel v = 0,1 V/s. 
 
En réduction, on retrouve les quatre systèmes observés précédemment : 
- Le système Ni(II)/Ni(I) a perdu sa réversibilité, le Ni(I) n’est plus détecté au balayage 
retour, réaction (1). De plus, on observe l’augmentation de l’intensité du pic de 
réduction. 
- A -1,45V, le système [NiI(terpy)2]
+
/ [Ni
I
(terpy
] apparaît irréversible (absence de pic 
d’oxyation au balayage retour). Une forte augmentation de l’intensité cathodique est 
observée. Ce comportement a déjà été reporté dans la littérature [3]. Ainsi à -1,45 V, 
l’augmentation du courant provient d’une réaction catalytique provenant de la réaction 
de transfert d’électron entre [NiI(terpy] et CO2 :  
[Ni
I
(terpy
]  +   CO2     →    [Ni
I
(terpy)]
+
   +    CO2

                                (25) 
- A – 2 V, on observe la réduction du ligand terpyridine libre, réaction (23), qui devient 
catalytique par transfert électronique sur le CO2 :  
terpy

    +   CO2   →       terpy    +    CO2

                                                  (26) 
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Le premier système, couple Ni
II
/Ni
I
, est perturbé par la présence de dioxyde de 
carbone. Les voltampérogrammes ont été tracés en réduisant le domaine de balayage de 
potentiel en présence ou en absence de CO2 (figure 16). 
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Figure 16 - Voltampérogrammes sous argon et sous CO2 à une électrode de carbone 
vitreux ( 3 mm) de [NiII(terpy)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), 
vitesse de balayage de potentiel v = 0,1 V/s. 
 
Le système [Ni
II
(terpy)2]
2+
/[Ni
I
(terpy)2]
+
 (réaction (20)) a perdu sa réversibilité. Le pic 
de réduction a augmenté, caractéristique d’un courant catalytique traduisant un transfert 
d’électron entre le CO2 et le Ni(I) électrogénéré. 
 
Cette hypothèse est confirmée par la figure suivante. La figure 17 représente le 
voltammogramme du complexe lorsque le balayage de potentiel est limité à l’étude du 
complexe Ni(II)/Ni(0) pour différentes vitesses de balayage de potentiel. 
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Figure 17 - Voltampérogrammes normalisés à une électrode de carbone vitreux ( 1 
mm) de [Ni
II
(terpy)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L) à différentes 
vitesses de balayage de potentiel sous CO2, le courant est normalisé par rapport à la racine 
carrée de la vitesse de balayage de potentiel. 
 
Sous atmosphère de CO2, le courant du pic ne varie pas linéairement avec la racine 
carrée de la vitesse du balayage de potentiel, ce qui nous indique qu’une réaction chimique est 
apparue sous CO2. Lorsque la vitesse de balayage augmente, la réaction chimique est bloquée. 
Il en ressort que le complexe de Ni(I) présente une faible activité vis-à-vis du CO2. 
 
III.2.3- Etude analytique de l’activation du chloroacétonitrile sous argon 
En présence de chloroacétonitrile et sous atmosphère d’argon, le comportement 
électrochimique du [Ni
II
(terpy)2]
2+
  est fortement modifié.  
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Figure 18 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) de 
[Ni
II
(terpy)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile - TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de balayage de 
potentiel v = 0,1 V/s : (A) [Ni
II
(terpy)2]
2+
 seul ; (B) + 2 équivalents de chloroacétonitrile RCl. 
 
Le voltammogramme de la figure 18 met en évidence [4] :  
- Le système NiII/NiI (réaction (1) vers – 1,25V) a perdu sa réversibilité, le complexe 
Ni
I
 n’est plus détecté au balayage retour. Le pic aller de réduction a fortement 
augmenté, ce qui est attribué à la réduction complémentaire d’un complexe alkyl-
nickel(III) issu de l’addition oxydante du dérivé halogéné sur le nickel(I) électrogénéré. 
Ce complexe de nickel(III) se réduit à un potentiel moins négatif que le complexe de 
nickel(II) initial. 
- Le système [NiI(terpy)]+/[Ni0(terpy)] (réaction (22) vers – 1,7 V) a totalement perdu 
sa réversibilité. Le pic de réduction a fortement augmenté, caractéristique d’un courant 
catalytique traduisant un transfert d’électron entre le chloroacétonitrile RCl et 
[Ni
0
(terpy)

]. [Ni
0
(terpy)

] est un catalyseur pour l’activation du chloroacétonitrile 
mais son potentiel est trop négatif pour envisager de l’utiliser. 
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La modification du voltammogramme du couple Ni(II)/Ni(I) met en évidence une 
activation du chloroacétonitrile par le complexe réduit Ni(I). L’étude électrochimique est 
limitée au domaine de potentiel compris entre 0 et – 1,4 V. 
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Figure 19 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3mm) de 
[Ni
II
(terpy)2]
2+
 (1mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de balayage de 
potentiel v = 0,1 V/s. 
 
La figure 19 représente les voltammogrammes du complexe en fonction du nombre 
d’équivalents ajouté de chloroacétonitrile. Par rapport aux analyses précédentes de ce 
complexe, le processus électrochimique fait intervenir  deux étapes de transfert d’électron :  
- La première étape de transfert d’électron, correspond au système NiII/NiI (réaction (20)) 
vers – 1,25 V) qui a perdu sa réversibilité, le complexe NiI n’est plus détecté au 
balayage retour. Le nickel(I) réagit avec le chloroacétonitrile d’où la disparation du pic 
retour ; c’est un mécanisme EC : transfert d’électron suivi d’une réaction chimique 
dont le produit est détecté par un pic à – 1, 2 V. Quand la vitesse de balayage de 
potentiel augmente, le potentiel de pic devient plus négatif (figure 20).  
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Figure 20 - Voltampérogrammes normalisés à une électrode de carbone vitreux ( 1 
mm) de [Ni
II
(terpy)2]
2+
 (1 mmol/L) avec 2 équivalents de chloroacétonitrile dans 
l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L) à différentes vitesses de balayage de potentiel, le courant 
est normalisé par rapport à la racine carrée de la vitesse de balayage de potentiel. 
 
- La deuxième étape de transfert électron, attribuée au complexe alkyl-nickel(III), est un 
système irréversible ; en fait, un système dont le produit n’est pas électroactif ou qui 
subit une réaction chimique irréversible (l’augmentation de la vitesse de balayage ne 
fait pas apparaître de pic retour) 
[R-Ni
III
(terpy)]
2+
  + e

    ⇌   [R-NiII(terpy)]+                                                (27) 
Après l’addition du chloroacétonitrile, le potentiel du  pic de réduction est 
moins négatif que celui mesuré en absence de chloroacétonitrile. Ce déplacement est 
attribué à la réduction du complexe  alkyl-nickel(III) dont le potentiel de réduction est 
moins négatif que celui du système Ni
II
/Ni
I
. Selon la figure 20, le potentiel du pic de 
réduction devient de plus en plus négatif et le courant de pic normalisé diminue quand 
la vitesse de balayage augmente. Cela met en évidence que la vitesse de la réaction 
entre le chloroacétontrile et le complexe du Ni(I) est faible limitent la formation de [R-
Ni
III
(terpy)]
2+
. 
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L’activation du chloroacétonitrile par le complexe peut se résumer par les étapes 
suivantes : 
1- Réaction électrochimique  
Dans un premier temps, une réaction électrochimique E correspondant à la réduction 
du complexe Ni(II) en Ni(I)  
[Ni
II
(terpy)2]
2+
  +     e
 
   ⇌    [NiI(terpy)2]
+
                                                               (20) 
2- Réaction chimique  
Pour que  le dérivé halogéné puisse s’additionner sur le complexe Ni(I), il faut que le 
complexe [Ni
I
(terpy)2]
+
 libère un ligand terpyridine (réaction (28)). 
[Ni
I
(terpy)2]
+
  ⇌    [NiI(terpy)]+  +  terpy                                                                   (28) 
3- Réaction chimique  
Ensuite, le dérivé halogéné peut s’additionner (réaction d’addition oxydante, réaction 
(29)) sur le complexe Ni(I) pour former un complexe de nickel  au degré d’oxydation +III. 
[Ni
I
(terpy)]
+
  +    RCl           [R-NiIII(terpy)]2+    +     Cl                                      (29) 
Telle qu’elle est représentée, la formation de [R-NiIII(terpy)]2+ est séquentielle ; elle 
pourrait également suivre un mécanisme concerté en une seule étape. 
4- Réaction électrochimique  
Le complexe [R-Ni
III
(terpy)]
2+
 est alors réduit à un électron, à un potentiel -1,2 V 
(réaction (27)), potentiel moins négatif que la première réaction électrochimique (réaction 
(20)). 
[R-Ni
III
(terpy)]
2+
  + e

    ⇌   [R-NiII(terpy)]+                                                            (27) 
Le complexe [R-Ni
II
(terpy)]
+
 provenant de la réduction du [R-Ni
III
(terpy)]
2+
 est 
particulièrement instable et peut se décomposer rapidement soit via une dissociation 
homolytique (30) soit via une dissociation hétérolytique (31). 
[R-Ni
II
(terpy)]
+
  [NiI(terpy)]++ R                                                              (30) 
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[R-Ni
II
(terpy)]
+
     [NiII(terpy)] 2+    +  R                                                   (31) 
Cette étape est très importante car selon la dissociation, différents produits peuvent 
être formés. Pour connaître quel type de dissociation est majoritaire, la spectroscopie RPE  est 
une technique de choix. En effet dans le cas de la dissociation homolytique, un radical est 
formé (R

). Ce type d’espèce chimique peut être identifié par RPE en utilisant un piègeur de 
radicaux tel que le PBN (phényle N-tert-butylnitrone) (figure 21).  
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Figure 21 - Le spectre de RPE, après l’électrolyse de [NiII(terpy)2]
2+
 (2 mmol/L) en 
présence 10 mmol/L du chloroacétonitrile à un potentiel de -1,2V sous argon.  
 
Selon la figure 21, nous observons les signaux d’un radical après l’électrolyse du 
[Ni
II
(terpy)2]
2+
 (2 mmol/L) en présence du chloroacétonitrile (10 mmol/L) et du PBN (10 
mmol/L).  Ce signal (triplet dédoublé) est caractéristique d’un radical piégé par le PBN. En 
comparant la figure 21 (en présence du chloroacétonitrile) et la figure 14 (sans 
chloroacétonitrile), les signaux  sont décalés, les valeurs de g sont différentes, ce qui signifie 
que les radicaux sont différents. La figure 21 correspond donc au piégeage du radical 
organique R

. Le signal RPE centré à g=2,0061est constituè d’un triflet dédoublé 
conformément avec un couplage de l’électron du O avec les spins nucléaire de N (aN=13,30G) 
et H (aH=1,51G). Dont c’est lieu un autre radical piège PBN-R par rapport à PBN-terpy. 
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Compte tenu de ces résultats de RPE, la dissociation homolytique est donc le chemin 
le plus probable :  
[R-Ni
II
(terpy)]
+
      [NiI(terpy)]+  +  R                                                                  (30) 
Cette dissociation libère le complexe [Ni
I
(terpy)]
+
 qui peut réagir à nouveau avec le 
chloroacétonitrile et conduire à un cycle catalytique et R

 qui est immediatement réduit en R

 
à ce potentiel. 
D’après la figure 19, l’intensité de pic ne varie pas linéairement avec la concentration 
de chloroacétonitrile. Le courant à faible concentration de chloroacétonitrile confirme que 
l’addition oxydante du chloroacétonitrile sur le complexe est une étape rapide. Dans ce cas, 
on peut supposer que c’est la dissociation qui limite le système.  
III.2.4- Etude analytique de l’activation du chloroacétonitrile sous CO2 
Sous atmosphère de CO2, en présence de chloroacétonitrile, le comportement 
électrochimique du [Ni
II
(terpy)2]
2+
 est fortement modifié par rapport à ce qui est observé sous 
argon en présence de chloroacétonitrile (Figure 20). 
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Figure 22 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 1 mm) de 
[Ni
II
(terpy)2]
2+
 (1 mmol/L) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de balayage de 
potentiel v = 0,1 V/s : (A) [Ni
II
(terpy)2]
2+
 seul sous argon ; (B) + 5 équivalents de 
chloroacétonitrile RCl sous argon ; (c) + 5 équivalents de chloroacétonitrile sous CO2 . 
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La figure 22 représente les voltammogrammes du complexe dans différentes 
conditions : complexe seul sous argon, avec le chloroacétonitrile sous argon puis sous CO2. 
Par rapport aux analyses précédentes de ce complexe, nous pouvons remarquer : 
- En présence de 5 équivalents du chloroacétonitrile à un potentiel -1,3V, le courant du 
pic de réduction sous CO2 est deux fois plus grand que celui sous argon. 
- Le potentiel du pic de réduction de la courbe B (en présence du chloroacétonitrile sous 
argon) est moins négatif que ceux des courbes A (en absence de chloroacétonitrile 
sous argon) et C (en présence du chloroacétonitrile sous CO2). 
 
Selon la Figure 22, les courbes A et  C présentent un pic de réduction dont le potentiel  
du pic de réduction est plus négatif que celui de la courbe B ; le complexe [R-Ni
III
(terpy)]
2+
 
n’intervient donc pas dans le transfert l’électron sous atmosphère de CO2. Autrement dit il y a 
un nouveau complexe qui est formé par réaction avec CO2 en présence de chloroacétonitrile. 
Sous atmosphère de CO2, le complexe [R-Ni
III
(terpy)]
2+
 doit réagir avec le CO2 pour former 
[R-Ni
III
(terpy)(CO2)]
2+ 
qui est alors réduit à un potentiel proche de celui du système du 
Ni(II)/Ni(I) :  
[R-Ni
III
(terpy)]
2+
  +   CO2      [R-Ni
III
(terpy)(CO2)]
2+
                                              (32) 
[R-Ni
III
(terpy)(CO2)]
2+
 + e

 ⇌  [R-NiII(terpy)(CO2)]
+
                                                (33) 
 
Après le couplage du [R-Ni
II
(terpy)(CO2)]
+
 (réaction 34) et la dissociation du [RCO2-
Ni
II
(terpy)]
+
 (réaction 35) ; l’espèce active sous-coordonnée [NiII(terpy)] 2+ est libérée et 
réduite en [Ni
I
(terpy)]
 + 
qui peut repartir dans un nouveau cycle catalytique : 
[R-Ni
II
(terpy)(CO2)]
+
         [RCO2-Ni
II
(terpy)]
+
                                                      (34) 
[RCO2-Ni
II
(terpy)]
+
     RCO2
 
    +   [Ni
II
(terpy)]
 2+
                                                 (35) 
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Figure 23 - Voltampérogrammes normalisés à une électrode de carbone vitreux ( 3 
mm) de [Ni
II
(terpy)2]
2+
 (1mmol/L) avec 2 équivalents de chloroacétonitrile dans l’acétonitrile 
- TBAPF6 (0,1 mol/L) à différentes vitesses de balayage de potentiel sous CO2, le courant est 
normalisé par rapport à la racine carrée de la vitesse de balayage de potentiel. 
 
Selon la Figure 23, le courant du pic de réduction à un potentiel -1,3V ne varie pas 
linéairement avec la racine carrée de la vitesse de balayage de potentiel et le pic n’a pas la 
même allure que celui sous argon, ce qui nous indique qu’une nouvelle réaction est apparue 
par rapport au cas sous argon. De plus, le courant du pic normalisé par rapport à la racine de 
la vitesse de balayage de potentiel diminue quand la vitesse de balayage de potentiel 
augmente, ce qui nous indique qu’une réaction chimique limite le processus. Sachant que la 
concentration de CO2 est grande, la loi d’action de masse doit favoriser la réaction (32). Dans 
ce cas, on suppose que la dissociation du complexe [RCO2-Ni
II
(terpy)]
+
 est une étape 
limitante. 
En conclusion, sous atmosphère CO2, ce comportement peut se traduire par : 
[Ni
II
(terpy)2]
2+
  +     e
 
   ⇌    [NiI(terpy)2]
+
                                                             (20) 
[Ni
I
(terpy)2]
+
  →    [NiI(terpy)]+  +  terpy                                                                (28) 
[Ni
I
(terpy)]
+
  +    RCl           [R-NiIII(terpy)]2+    +     Cl                                    (29) 
[R-Ni
III
(terpy)]
2+
  +   CO2          [R-Ni
III
(terpy)(CO2)]
2+
                                        (32) 
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[R-Ni
III
(terpy)(CO2)]
2+
  + e

   ⇌   [R-NiII(terpy)(CO2)]
+
                                        (33) 
[R-Ni
II
(terpy)(CO2)]
+
         [RCO2-Ni
II
(terpy)]
+
                                                  (34) 
[RCO2-Ni
II
(terpy)]
+
     RCO2

    +   [Ni
II
(terpy)]
 2+
                                            (35) 
 
III.3- Etude des rendements d’électrocarboxylation du chloroacétonitrile 
Afin de confirmer l’efficacité des deux complexes de nickel que nous venons d’étudier 
pour la synthèse de l’acide cyanoacétique, des électrolyses préparatives ont été effectuées 
sous atmosphère de CO2 en présence de chloroacétonitrile et du catalyseur. Ces études ont 
consisté à faire varier le potentiel d’électrolyse afin de voir son influence sur les rendements. 
La formation de l’acide est déterminée par chromatographie liquide (cf. partie 
expérimentale). Le rendement en acide est calculé par RCOOH(%) = 100 NRCOOH/NRCl où 
NRCOOH est le nombre de moles d’acide cyanoacétique formé lors de l’électrolyse et le nombre 
de moles de chloroacétonitrile mis. Le rendement faradique est calculé par f (%) = 100 
QRCOOH/Qpassée ; QRCOOH = 2 F NRCOOH et Qpassée : charge électrique mesurée au cours de 
l’électrolyse. Les électrolyses sont arrétées lorsque la charge théorique est atteinte (Qpassée = 
Qthéorique) ou si ce n’est pas le cas lorsque le courant atteint 10% de sa valeur initiale (Qpassée ≠ 
Qthéorique). 
 
III.3.1- Complexe [Ni
II
(phen)3](PF6)2 
L’électrolyse est réalisée dans une cellule non-compartimentée en présence de 1 
mmol/L de [Ni
II
(phen)3](PF6)2 à température ambiante. La solution d’électrolyse (acétonitrile 
+ 0,1 mol/L
 
TBAPF6) est saturée en dioxyde de carbone par bullage pendant 30 minutes afin 
d’atteindre la concentration de saturation : 0,28 mol/L. L’électrode de magnésium (électrode 
soluble) est utilisée comme contre-électrode (anode). Les électrolyses sont stoppées lorsque la 
charge théorique est atteinte ou lorsque le courant atteint 10% de sa valeur initiale. 
Les résultats de l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile catalysée par le 
[Ni
II
(phen)3](PF6)2 sont rassemblés dans le tableau 1. 
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Tableau 1 - Electrocarboxylation du chloroacétonitrile dans l’acétonitrile (+ 0,1 
mol/L
 
TBAPF6)
 
 catalysée par le complexe [Ni
II
(phen)3](PF6)2. 
 Potentiel (V vs. 
ECS) 
Charge 
passée (C)
 
RCOOH (%) Rendement 
Faradique (%) 
1 -1,2 22
 a
 25 47 
2 -1,3 23
 a
 29 59 
3 -1,4 50
 a
 60 60 
4 -1,5 70
a
 74 55 
5 -1,5 101
 b
 53 45 
a
 En présence de 10 mmol/L de ClCH2CN (10 équivalents molaires). Charge 
théorique : 48 C pour 2 électrons échangés. Qthéorique = 2 F NRCl (NRCl : nombre de moles du 
chloroacétonitrile ajouté dans la solution d’électrolyse). 
b
 En présence de 20 mmol/L de ClCH2CN (20 équivalents molaires). Charge théoriqu : 
96 C pour 2 électrons échangés. Qthéorique = 2 F NRCl. 
 
D’après les résultats du tableau 1, les rendements faradiques obtenus pour des 
potentiels compris dans le domaine [-1,2 V, -1,5 V] sont bons mais les rendements chimiques 
sont faibles pour des potentiels compris entre -1,2 et -1,3 V.  
Dans le domaine de potentiel [-1,4 V, -1,5 V], la charge théorique est atteinte et les 
rendements en acide sont les meilleurs. Ces résultats concordent avec les études effectuées par 
voltammétrie cyclique. En effet, les études cinétiques ont montré que c’était dans ce domaine 
de potentiel que le complexe [R-Ni
II
(phen)]
+
 se réduisait à deux électrons pour former un 
complexe [R-Ni
0
(phen)]

 qui réagit avec le CO2 pour former le complexe [R-
Ni
0
(phen)(CO2)]

. Après couplage du CO2, le cyanoacétate est libéré. Sachant qu’il y a 
compétition entre la décomposition de [R-Ni
0
(phen)]

 et l’addition du CO2 sur [R-
Ni
0
(phen)]

, on comprend que les rendements faradiques en acide ne soient pas plus élevés.  
Les meilleurs résultats ont été obtenus pour des électrolyses conduites à un potentiel 
de -1,5 V. Il faut noter que la charge électrique passée dépasse la charge théorique. Des 
réactions parasites ont donc lieu au détriment de la formation de l’acide cyanoacétique. 
Egalement, il faut souligner que lorsqu’on utilise des concentrations plus importantes en 
chloroacétonitrile (20 équivalents) on constate que les rendements baissent (de 74 % à 53 % 
en acide) bien que l’on dépasse la charge électrique théorique. Ce phénomène est 
probablement du à la désactivation du complexe durant l’électrolyse qui peut comme dans le 
cas des complexes de cobalt s’expliquer par l’addition de radicaux sur les ligands entraînant la 
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dénaturation du catalyseur. Les faibles rendements chimiques observés peuvent s’expliquer 
par la formation du dimère succinonitrile suite au couplage de deux radicaux R

. 
En conclusion, le complexe [Ni
II
(phen)3](PF6)2 permet d’obtenir de bons rendements 
faradique (environ 60%) avec un gain de 300 mV sur la surtension pour 
l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile. Ces résultats sont proches en terme de 
rendements faradiques des meilleurs résultats obtenus dans la littérature pour le Ni(salen) [12]. 
Cependant, la désactivation du catalyseur est inquiétante pour développer une électrosynthèse 
viable. 
 
III.3.2- Complexe [Ni
II
(terpy)2](PF6)2 
L’électrolyse est réalisée dans une celle non-compartimentée en présence de 1 mmol/L  
de [Ni
II
(terpy)2](PF6)2  à température ambiante. La solution d’électrolyse (acétonitrile + 0,1 
mol/L
 
TBAPF6) est saturée en dioxyde de carbone par bullage pendant 30 minutes afin 
d’atteindre la concentration de saturation : 0,28 mol/L. L’électrode de magnésium (électrode 
soluble) est utilisée comme contre-électrode (anode). Les électrolyses sont stoppées lorsque la 
charge théorique est atteinte ou lorsque le courant atteint 10% de sa valeur initiale. 
Les résultats de l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile catalysée par le  
[Ni
II
(terpy)2](PF6)2 sont rassemblés dans le tableau 2. 
 
Tableau 2 - Electrocarboxylation du chloroacétonitrile dans l’acétonitrile (+ 0,1 
mol/L
 
TBAPF6)
 
 catalysée par le complexe [Ni
II
(terpy)2](PF6)2. 
 Potentiel (V vs. 
ECS) 
Charge 
passée (C)
 
RCOOH (%) Rendement 
Faradique (%) 
1 -1,2 50
 a
 37 37 
2 -1,3 60
a
 53 50 
3 
4 
-1,4 
-1.2 
80
 a
 
22
 b
 
61 
0 
61 
0 
a
 En présence de 10 mmol/L de ClCH2CN (10 équivalents molaires). Charge 
théorique : 48 C pour 2 électrons échangés. Qthéorique = 2 F NRCl  (NRCl : nombre de moles du 
chloroacétonitrile ajouté dans la solution d’électrolyse). 
b
 Sans présence de ClCH2CN. 
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D’après les résultats du tableau 2, les rendements obtenus pour des potentiels compris 
dans le domaine [-1,2 V, -1,4 V] sont bons, ce qui confirme l’efficacité du catalyseur 
[Ni
II
(terpy)2](PF6)2 pour synthétiser l’acide cyanoacétique. 
Dans le domaine de potentiel [-1,3 V, -1,4 V], la charge théorique est atteinte et les 
rendements sont les meilleurs. Ces résultats concordent avec les études effectuées par 
voltammétrie cyclique. En effet, les études cinétiques ont montré que c’était dans ce domaine 
de potentiel que le complexe [R-Ni
III
(terpy)(CO2)]
2+
 se réduisait à un électron pour former un 
complexe au degré d’oxydation +II, [R-NiII(terpy)(CO2)]
+
. Cette espèce libère le cyanoacétate 
et repart dans un cycle catalytique. La relative faiblesse des rendements peut s’expliquer par 
la compétition entre la réduction directe de [R-Ni
III
(terpy)]
2+
 et la formation de [R-
Ni
II
(terpy)(CO2)]
+
. Elle peut également être attribuée à la réactivité du complexe de Ni(I), 
[Ni
I
(terpy)]
+
. En effet, selon le tableau, la charge électrique passée est plus grande que la 
charge théorique. C’est parce que le complexe Ni(I) peut réduire, en même temps le CO2 et le 
chloroacétonitrile. Des électrolyses ont été réalisées sans addition de chloroacétonitrile afin de 
vérifier la charge passée. Dans ce cas, la charge passée est 22 C à un potentiel de -1,2 V ; ce 
résultat nous indique que le catalyseur, [Ni
II
(terpy)2](PF6)2, peut catalyser la réduction du CO2 
à un potentiel de -1,2V. 
En conclusion, le complexe [Ni
II
(terpy)2](PF6)2 permet d’obtenir de bons rendements 
faradiques (60%) pour des potentiels peu négatifs. 
Conclusion  
L’étude des propriétés catalytiques des complexes de Nickel pour 
l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile par voltampérométrie cyclique a permis de mettre 
en évidence des comportements relativement semblables pour ces deux complexes 
hexacoordinnés. La principale différence observée sous argon entre le complexe [Ni(phen)3]
2+
 
et [Ni(terpy)2]
2+
 provient du nombre d’électrons échangés lors de leur première réduction 
(Ni(II) donnant Ni(I) ou Ni(0)) et lors de la réduction des complexes alkyl-nickel formés suite 
à l’addition oxydante du chloroacétonitrile (Ni(III) en Ni(II) ou Ni(II) en Ni(0)). Les 
mécanismes sous argon pour ces deux complexes peuvent se résumer de la manière suivante : 
- Le complexe de phénanthroline subit une réduction biélectronique entraînant la 
formation d’un complexe de Ni(0) alors que le complexe de terpyridine n’est 
réduit qu’à un électron pour formé le complexe Ni(I).  
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- L’addition oxydante du dérivé chloré est cinétiquement rapide pour les deux 
complexes avec la perte de ligand pour libérer des sites de coordination.  
- Cette réaction chimique conduit à la formation d’un complexe alkyl-nickel aux 
degrés d’oxydation +II et +III pour les complexes de phénanthroline et de 
terpyridine respectivement.  
- Ces complexes alkyl-nickel sont alors réduits respectivement à deux et un électron. 
Quelque soit le complexe, les potentiels de réduction sont très proches des 
potentiels de réduction des couples rédox Ni(II)/Ni(0) et Ni(II)/Ni(I). 
- La cinétique du cycle catalytique est principalement limitée par la dissociation des 
complexes alkyl-nickel sous forme réduite. 
- Dans le cas du complexe [Ni(terpy)2]
2+
 nous avons pu mettre en évidence par RPE 
une dissociation homolytique du complexe alkyl-nickel. 
Sous atmosphère de CO2 au potentiel moins négatif que -1,5V, le complexe de 
[Ni(phen)3]
2+
 ne présente aucune réactivité notable vis-à-vis du dioxyde de carbone, ce qui 
n’est pas le cas du [Ni(terpy)2]
2+
 qui lui peut catalyser la réduction du CO2. En présence du 
chloroacétonitrile, le CO2 réagit sur les complexes alkyl-nickel mais différemment, à savoir : 
- Dans le cas de la phénanthroline comme ligand, le complexe issu de l’addition 
oxydante du chloroacétonitrile est réduit avant l’addition du CO2. 
- Dans le cas de la terpyridine comme ligand, l’addition du CO2 se fait sur le 
complexe issu de l’addition oxydante du chloroacétonitrile, la réduction suit alors 
cette étape. 
- Après le couplage R/CO2, la dissociation des deux complexes libère l’ion 
cyanoacétate RCOO
-
 et un complexe de Nickel sous coordonné qui peut alors 
repartir dans un nouveau cycle catalytique. 
Les électrolyses préparatives réalisées pour ces deux complexes ont montré qu’ils 
donnent de bons rendements pour des potentiels appliqués relativement peu négatifs. 
De plus dans le cas du Ni(terpy), sa réactivité vis-à-vis du CO2, ne semble pas être 
particulièrement défavorable concernant la sélectivité du procédé. Cependant, il 
semble que ces complexes ne présentent pas de stabilité suffisante au cours des cycles 
catalytiques pour envisager le développement d’un procédé économiquement viable. 
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Dans les chapitres précédents, nous avons montré que les complexes à base de nickel 
ou de cobalt associés aux ligands terpyridine et phénanthroline apparaissent comme de bons 
catalyseurs pour l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile, d’après les rendements 
faradiques ou en acide obtenus. Dans les conditions d’électrolyse, la catalyse homogène n’est 
pas la solution la plus adaptée pour développer un procédé. En effet, le catalyseur est dispersé 
en solution et il doit diffuser vers l’électrode. De plus, en fin de processus, il devra être séparé 
de la solution ce qui nécessitera une étape supplémentaire dans le procédé. Ce type de 
séparation peut en plus être délicate à effectuer. L’immobilisation des catalyseurs à l’électrode 
est donc une technique séduisante pour améliorer un procédé électrocatalytique. Les 
principaux avantages sont : (i) de confiner le catalyseur à l’électrode donc, plus de séparation ; 
(ii) la transformation chimique a lieu au niveau de l’électrode ; (iii) le transport de matière est 
limité aux réactifs et on peut augmenter le rapport S/V (surface/volume) du réacteur qui 
permet de diminuer la chute ohmique donc les pertes énergétiques. Nous avons choisi de 
travailler avec les complexes du cobalt car ils présentent une réactivité sélective et ils donnent 
les rendements d’électrocarboxylation les plus significatifs. 
Dans un premier temps, nous présenterons les principales méthodes utilisées dans la 
littérature pour l’immobilisation de catalyseurs. Puis nous présenterons les méthodes que nous 
avons testées avec plus ou moins de succès pour l’immobilisation de nos complexes. 
L’efficacité de l’immobilisation des complexes sera étudiée par voltampérométrie cyclique. 
IV.1 Principales méthodes d’immobilisation  
Les premiers travaux concernant l’immobilisation de complexe métallique datent de 
1974. [1] Ils ont mis en évidence la réduction électrocatalytique du CO2 en utilisant une 
électrode de graphite recouverte d’un catalyseur à base de complexes de cobalt ou de nickel 
coordinnés par des phtalocyanines. Depuis, bon nombre de publications ont mentionné 
l’utilisation d’électrodes modifiées par dépôt d’un système catalytique ou d’un médiateur 
rédox. 
Parmi la multitude de possibilité, nous présentons dans cette première partie, un 
résumé des méthodes que nous avons testé afin d’immobiliser nos catalyseurs. 
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IV.1.1. L’adsorption de dérivés soufrés (SAM’s) 
Cette méthode consiste à mettre à profit l’affinité des dérivés soufrés (thiol S-H ou 
pont disulfure S-S) pour l’or ou l’argent. En effet, ces dérivés s’adsorbent spontanément sur le 
métal de l’électrode pour former des monocouches plus ou moins denses appelées 
monocouches auto-assemblées (SAM en anglais : self assembled monolayer) [2]. Les 
interactions sont plus fortes que de l’adsorption, c’est de la chimisorption. 
Lorsqu’une électrode d’or est mise en contact avec une solution contenant des thiols, 
le film se forme en quelques minutes. Après rinçage, on obtient une électrode modifiée. En 
préparant judicieusement des thiols fonctionnalisés, il devient alors possible de préparer des 
films complexes [3,4]. 
 
 
 
 
Schéma 1 - Adsorption de thiol sur or 
 
Les électrodes modifiées ainsi formées sont relativement stables dans le temps, selon 
les fonctions greffées. Dans le cas de l’électrocatalyse la limitation de cette méthode vient de 
la faible concentration surfacique en complexe de l’ordre de 10-10 mol/cm2, donc en densité de 
courant que l’on pourra faire passer. De plus, l’espaceur, constitué de la chaîne carbonée 
(CH2)n  du schéma 1, introduit une résistance au transfert d’électron (diminution de la vitesse 
de transfert d’électron, k°) et une chute ohmique. Ce type d’électrodes est plus adapté au 
domaine des capteurs. 
IV.1.2. L’auto-assemblage couche par couche (layers by layers) 
Au début des années 90, le groupe de Décher publie une méthode qui permet de 
former des dépôts multicouches en utilisant des polymères ioniques (appelés polyélectrolytes) 
de charges opposées. Cette méthode met à profit les interactions électrostatiques entre des 
polyélectrolytes ioniques de charges opposées en alternant une couche de molécules chargées 
négativement et une couche de molécules chargées positivement. Les films sont préparés 
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simplement par trempage dans différentes solutions d’anion et de cation. Typiquement, 
quelques minutes de trempage sont suffisantes pour réaliser le maintien des couches à la 
surface du support.  
 
 
 
 
 
Schéma 2 - Principe de l’auto-assemblage de polyélectrolytes ioniques pour la 
modification d’électrodes par des multicouches 
 
IV.1.3 Films de polymère échangeurs d’ions 
Parmi les nombreux films de polymère échangeurs d’ions, nous nous focaliserons sur 
le polymère que nous avons utilisé à savoir le Nafion

. Ce polymère fluoré a été utilisé en  
1980 par le groupe d’Anson qui a déposé une couche de ce polymère échangeur d’ions à la 
surface d’une électrode par simple trempage de l’électrode dans une solution de Nafion [10]. 
L’électrode ainsi modifiée est ensuite immergée dans la solution contenant le complexe que 
l’on souhaite immobiliser [11].  
Le film de polymère ainsi forméLes propriétés d’échange d’ions du Nafion 
(CF2CF2)x(CFCF2)y
O (C3F6) O CF2CF2 SO3
-
Na
+
 
Schéma 3 - : Représentation du polymère Nafion

. 
 
Toujours avec le film de Nafion

, le groupe de Bard publie une autre méthode pour 
introduire le complexe dans le film de Nafion

 : voltammétrie cyclique [12]. Après dépôt du 
Nafion

 sur l’électrode, l’électrode est trempée dans une solution du complexe et elle est 
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polarisée par voltammétrie cyclique autour du potentiel du couple redox du complexe. 
Sachant que le polymère est anionique, la polarisation doit générer des cations qui vont 
s’échanger avec les contre-ions Na+ du polymère. Cela suppose qu’un des membres du couple 
redox soit cationique. 
Après avoir présenté succintement les modes d’immobilisation que nous avons retenus, 
nous allons décrire ici les résultats obtenus. 
IV.2 Immobilisation sous forme de monocouches auto-assemblées 
Malgré la faible concentration surfacique des SAM dont nous 
avons déjà parlé précédemment, nous avons tenté d’immobiliser un 
complexe de cobalt terpyridine fonctionnalisé par une fonction thiol 
sur une électrode d’or. Une adsorption efficace et reproductible d’un 
thiol sur or nécessite une surface d’électrode bien propre. Pour cela 
l’électrode est soigneusement polie et rincée avant d’être immergée 
dans une solution de  4’-(4-(2-mercaptoéthoxy) phényl)-2,2’ : 6’,2’’-
terpyridine). La présence d’un pont court associé au cycle benzénique 
fait que le transfert d’électron est rapide [13]. L’électrode ainsi fonctionnalisée est ensuite 
immergée dans une solution de Co
2+
 afin de former le complexe. Après rinçage de l’électrode 
pour relarguer le cobalt non complexé par les ligands terpyridine, cette dernière est étudiée 
par voltampérométrie cyclique dans une solution d’acétonitrile (+0,1 mol/L TBAPF6) sans 
autres solutés (figure 1). 
 
N
N
N
O
S
H
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Figure 1 - Voltampérogrammes d’une électrode d’or ( 2 mm) modifiée par le thiol 
(terpyridine) après immersion dan une solution de CoCl2 et rinçage à l’acétonitrile. 
Voltampérogrammes réalisés dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de balayage de 
potentiel v = 0,1V/s.  
 
Nous observons lors du premier balayage en potentiel un système de pics qui semble 
révérsible (Ip,c /Ip,a = 1) à -0,93 V présentant une intensité faible ce qui est attendu au vu de la 
faible concentration surfacique en cobalt(II) immobilisé. Si l’on intègre le courant de pic de 
réduction et en appliquant la loi de Faraday, on évalue la concentration surfacique à 2,1.10
-9 
mol/cm
2
 ce qui correspond à une monocouche dense.  
Afin de vérifier la stabilité de la monocouche déposée sur l’électrode d’or, plusieurs 
balayages successifs ont été effectués. Nous remarquons une forte diminution de l’intensité du 
pic cathodique après 10 balayages ainsi que la disparition du pic retour. Ceci démontre que la 
monocouche de complexe que nous avons formée à la surface de l’électrode n’est pas stable. 
Ceci peut s’expliquer par un relarguage des ions Co2+ partiellement complexé (complexé par 
un ligand terpyridine au lieu de deux) et donc cette méthode n’est pas la voie à privilégier 
pour l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile avec une électrode modifiée. 
IV.3 Immobilisation dans un film échangeurs d’ions : le Nafion  
La formation de monocouche n’étant pas satisfaisante, nous nous sommes orientés 
vers la fonctionnalisation d’électrode par des films de Nafion. Cette voie devrait permettre 
d’immobiliser des quantités plus importantes de complexes à  la surface d’électrodes. Pour 
Dancheng Chen, Electrocarboxylation du chloroacetonitrile assistée par des complexes de coordination, Université de Toulouse, 2012 
 
149 
 
cela, trois méthodes ont été testées. Quelque soit la méthode envisagée, il est nécessaire de 
travailler avec des électrodes de carbone parfaitement propres. Pour cela les électrodes à 
chaque dépôt de Nafion

 sont soigneusement polies avec une suspension d’alumine et rincées. 
 
IV.3.1 Auto-assemblage 
Une première couche de Nafion

 est déposée sur l’électrode de carbone vitreux. Cette 
couche est séchée à l’air. L’électrode est ensuite immergée dans une solution d’acétonitrile  
contenant le complexe [Co(phen)3]
2+
 à une concentration de 5 mmol/L pendant 30 minutes. 
L’électrode est ensuite lavée par immersion dans l’acétonitrile. Cette étape permet d’ôter les 
molécules de complexe qui ne seraient pas totalement piégées dans le film de Nafion

.  
Nafion
Electrode Adsorption 
de Nafion Solution de 
[Co(phen)3]2+
immersion
acétonitrile
lavage
catalyseur
 
Schéma 4 - Schéma de la formation d’un film avec la méthode auto-assemblage. 
 
L’électrode modifiée est ensuite testée par voltampérométrie cyclique dans 
l’acétonitrile (+0,1mol/L TBAPF6) (figure 2). 
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Figure 2 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) modifiée 
par un film de Nafion

 contenant le complexe [Co
II
(phen)3]
2+
 dans l’acétonitrile-TBAPF6 
(0,1 mol/L), vitesse de balayage de potentiel v = 0,1V/s. 
 
Les voltammogrammes montrent le signal électrochimique du couple Co(II)/Co(I) : 
[Co
II
(phen)3]
2+
    +     e
 
   ⇌    [CoI(phen)3]
+   
                        (1) 
Le système est réversible ; la séparation des pics Ep = Epaller – Epretour est plus grande que 
celle observée lorsque le complexe est en solution (cf. II.4.1). Cette augmentation peut être 
attribuée soit à l’effet résistif du film soit à un abaissement de la vitesse de transfert d’électron 
(k°). Lorsqu’on effectue des cycles successifs de balayage en potentiel, on constate que 
l’intensité du système de pics augmente. Compte tenu du fait que le complexe était au départ 
adsorbé sur la couche de Nafion

, ces voltammogrammes correspondent à la diffusion du 
complexe dans le film. Le complexe se répartit dans le film et l’allure des courbes suggère 
plus un processus de diffusion qu’un processus de surface. Le transfert d’électrons est alors 
amélioré. Si l’on intègre le courant de pic de réduction et en appliquant la loi de Faraday, on 
évalue la concentration surfacique à 3,5 10
-9 
mol/cm
2
 (scan 40) ; pour bien faire il faudrait 
donner une concentration volumique, mais l’épaisseur du film n’a pas été mesurée. L’intensité 
du signal électrochimique finit par se stabiliser. 
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L’électrode modifiée est ensuite testée dans une solution acétonitrile (+0,1 mol/L 
TBAPF6) en présence de 10 mmol/L de chloroacétonitrile (figure 3).  
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Figure 3 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) modifiée 
par le Nafion

 contenant le complexe [Co
II
(phen)3]
2+
 dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), 
vitesse de balayage de potentiel v = 0,1V/s.  
 
En présence de chloroacétonitrile sous argon, le système Co(II)/Co(I) perd sa 
réversibilité et l’intensité du pic cathodique augmente comme lors des études en solution. Ce 
résultat semble indiquer qu’il y a bien réaction entre le chloroacétonitrile et le Co(I), 
probablement : 
[Co
I
(phen)3]
+
     ⇌    [CoI(phen)2]
+
    +   phen                                                          (2) 
[Co
I
(phen)2]
+ 
   +    RCl     [R-CoIII(phen)2]
2+
    +     Cl

                            (3) 
En revanche, nous n’observons pas la présence d’un pic de réduction correspondant à 
la réduction du complexe alkyl-cobalt(III) provenant de l’addition oxydante du 
chloroacétonitrile sur le complexe de cobalt(I) : 
[R-Co
III
(phen)2]
2+ 
   + e

    ⇌   [R-CoII(phen)2]
+ 
                        (4) 
D’après ces deux resultants contradictories, nous pouvons conclure que le complexe 
[Co
I
(phen)2]
+ 
électrogénéré réagit avec le chloroacétonitrile (perte de réversibilité du système 
rédox) mais que soit ce n’est pas une addition oxydante soit il y a bien addition oxtdante du 
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chloroacétonitrile pour former un complexe Co(III)-alkyl qui n’est pas réduit peut être dû à 
une stabilisation de ce complexe dans le film Nafion. Ces résultats nécessitent une étude plus 
approfondie pour savoir quelles sont les réactions mises en jeu. 
Cependant, pour tester l’efficacité de cette méthode d’immobilisation du complexe, 
des électrolyses préparatives ont été réalisées en utilisant un plaque de carbonne vitreux 
comme électrode de travail possédant une plus grande surface (1cm*5cm). Les électrolyses 
sont effectuées dans les mêmes conditions que les électrolyses effectuées lorsque l’on 
complexe est en solution. Une cellule non compartiementée associé à une anode soluble en 
magnésium est utilisée. L’électrode est modifiée de la même manière que pour l’électrode de 
travail utilisée en voltampérométrie cyclique. A -1,3 V, la charge imposée est extrêmement 
faible de l’ordre de 2 à 3 C pour une valeur théorique attendue de 48C. Les rendements 
faradiques sont également très bas. Ces deux observations montrent que malgrè la bonne 
rétention du complexe dans le nafion

, ces propriétés électro-catalytiques sont fortement 
perturbées. Cela confirme que les propriétés électrocatalytiques du catalyseur immobilisé sur 
l’électrode ne sont pas identiques à celles observées en solution. 
IV.3.2 Spin coating, dépôt à la tournette 
La première couche de Nafion

 est préparée comme dans la méthode précédente. Une 
goutte de la solution du complexe [Co(terpy)2]
2+
 (5 mmol/L) est déposée sur le film de 
Nafion

. Afin de disperser au mieux la solution de complexe dans le film de Nafion

, 
l’électrode tournante est mise en rotation. Comme dans le cas précédent, l’électrode est lavée 
par immersion dans une solution d’acétonitrile. 
Nafion
Electrode
Adsorption 
de Nafion
Une couche 
de solution de 
[Co(terpy)2]2+
acétonitrile
lavage
catalyseur
Rotation de 
l ’électrode tourante
 
Schéma 5 - Schéma de la formation d’un film avec la méthode spin-coating. 
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L’électrode modifiée est ensuite testée par voltampérométrie cyclique dans 
l’acétonitrile (+0,1mol/L TBAPF6) (figure 4). 
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Figure 4 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) modifiée 
par le Nafion

 (auto-assemblag) et la solution [Co(terpy)2]
2+
 à  une concentration 5 mmol/L 
(spin coating (dépôt à la tournette)) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de 
balayage de potentiel v = 0,1V/s.  
 
On observe un système de pics réversible à -0,9 V caractéristique du système 
Co(II)/Co(I). On remarque de plus que le complexe est bien retenu dans le film de Nafion

. 
En effet après 10 balayages, nous n’observons pas de diminution significative de l’intensité 
des pics cathodique et anodique. 
Comme précédement, si l’on intègre le courant de pic de réduction et en appliquant la 
loi de Faraday, on évalue la concentration surfacique à 1,0 10
-9 
mol/cm
2
 ; c’est plus faible que 
le dépôt précédent. 
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Figure 5 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) modifiée 
par le Nafion

 (auto-assemblag) et la solution [Co(terpy)2]
2+
 à  une concentration 5 mmol/L 
(spin coating (dépôt à la tournette)) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de 
balayage de potentiel v = 0,1V/s.  
 
En présence de chloroacétonitrile sous argon, nous retrouvons le comportement décrit 
en solution : à savoir une perte de réversibilité du système Co(II)/Co(I) et le début de 
l’apparition d’un nouveau système rédox correspondant à la réduction du complexe alkyl-
Co(III) à – 1,5 V. Ce pic est légèrement déplacé en potentiel par rapport à celui obtenu en 
solution. Ce léger décalage peut s’expliquer par l’environnement chimique du Nafion qui 
n’est pas un polymère parfaitement neutre chimiquement. Comme dans le cas précédent 
(auto-assemblage), la charge imposée ainsi que les rendements d’électrolyse sont faibles. 
 
IV.3.3 Voltammétrie cyclique 
Le film Nafion

 est formé sur l’électrode de carbone vitreux comme dans les 
méthodes précédentes. L’électrode modifiée est ensuite immergée dans une solution 
d’acétonitrile (+ 0,1 mol/L TBAPF6) contenant 1 mmol/L du complexe [Co(terpy)2]
2+
. Dans 
le domaine de potentiel [0, 0,5 V], 100 balayages successifs sont effectués par voltammétrie 
cyclique (schéma 7). La méthode consiste à faire rentrer le complexe dans le film lors d’un 
processus électrochimique. Sachant que le Nafion

 est anionique, il faut échanger des cations ; 
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le balayage en potentiel est donc centré sur le système Co(III)/Co(II) dont le potentiel E est de 
0,28 V en solution :  
[Co
II
(terpy)2]
2+
    ⇌    [CoIII(terpy)2]
3+
    +     e

                      (5) 
Nafion catalyseur
Electrode Adsorption 
de Nafion acétonitrile
lavage
Voltammetrie
 
Schéma 6 - Schéma de la formation d’un film avec la méthode votammétrie cyclique. 
 
Après avoir incorporé le complexe dans le film de Nafion, l’électrode est lavée à 
l’acétonitrile puis étudiée par voltammétrie cyclique dans l’acétonitrile (+0,1 mol/L TBAPF6).  
Pour vérifier que le complexe est bien inséré  dans le film, des balayages en oxydation 
sont effectués (figure 6).  
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Figure 6 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux ( 3 mm) modifiée 
par le Nafion

 (auto-assemblag) et la solution [Co(terpy)2]
2+
 à  une concentration 1 mmol/L 
(Voltammétrie cyclique, 100 balayages) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), vitesse de 
balayage de potentiel v = 0,1V/s.  
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On observe la présence du système rédox Co(II)/Co(III) sur la courbe de voltamétrie 
cyclique. Comme précédement, si l’on intègre le courant de pic d’oxydation et en appliquant 
la loi de Faraday, on évalue la concentration surfacique à 4,2 10
-10 
mol/cm
2
 ; c’est plus faible 
que le dépôt précédent. Le courant bien que faible reste stable après plusieurs balayages 
montrant que le complexe est correctement retenu dans le film de polymère.  
Des électrodes modifiées sont alors réalisées à partir de plaque de carbone vitreux 
possédant une surface plus importante (1cm*5cm). L’électrode modifiée par le Nafion est 
préparée comme pour l’électrode de diamètre 3 mm. Puis, 100 balayages cycliques dans le 
domaine de potentiel [0 V - 0,5 V] sont effectués par voltampérométrie cyclique dans une 
solution d’acétonitrile (+ 0,1 mol/L TBAPF6) contenant 1 mmol/L du complexe [Co(terpy)2]
2+
.  
Les voltampérogrammes cycliques de la figure 7 représentent la réponse de cette 
électrode dans le domaine de potentiel des couples Co(III)/Co(II) et Co(II)/Co(I) dans une 
solution de complexe. 
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Figure 7 - Voltampérogrammes à une électrode de carbone vitreux (1cm*5cm) 
modifiée par le Nafion

 (auto-assemblag) et la solution [Co(terpy)2]
2+
 à une concentration 1 
mmol/L (Voltammétrie cyclique, 100 balayages) dans l’acétonitrile-TBAPF6 (0,1 mol/L), 
vitesse de balayage de potentiel v = 0,1V/s. 
 
On retrouve l’allure des voltammogrammes obtenus en solution. Les 
voltammogrammes sont perturbés par la chute ohmique croissante avec l’épaisseur du film : 
les pics s’élargissent et la séparation des pics Ep = Epaller – Epretour est plus grande que celle 
observée lorsque le complexe est en solution.  Le courant augmente avec le nombre balayages 
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de potentiel jusqu’à se stabiliser. Si le couple redox Co(III)/Co(II) apparaît parfaitement 
réversible, il n’en est pas de même pour le couple Co(II)/Co(I). Apparemment, le Co(I) réagit 
dans le film : le pic retour est plus faible que le pic aller et le pic de réduction est plus grand 
que celui du couple Co(III)/Co(II) alors qu’il y a le même nombre d’électron échangé. Ce 
comportement est caractéristique d’un processus Electrochimique-Chimique catalytique : 
Co(II)  + e
-
 ⇌   Co(I)          puis        Co(I) + X  Co(II) + X
Cette électrode a été testée dans les conditions des électrolyses préparatives comme 
précédement. Il en ressort que la charge électrique passée bien que faible est légèrement 
supérieure à celles obtenues avec les autres films. En ce qui concerne les rendements, ils se 
révèlent très faibles. Cette faible activité peut être expliquée par la réactivité du Co(I) dans le 
film avec un substrat indéterminé X au détriment de l’activation du chloroacétonitrile. 
Tableau : Tableau récapitulatif pour les principales méthodes utilisées. 
Méthode Immobilisation Catalyse 
SAM avec thiol sur une électrode 
d’or 
Signal électrochimique pas 
stable 
 
Auto-assemblage avec Nafion sur 
une électrode de carbone vitreux 
Bonne immobilisation Pas de catalyse efficace 
Spin coating avec Nafion sur une 
électrode de carbone vitreux 
Signal électrochimique pas 
stable 
 
Voltammétrie cyclique avec Nafion 
sur une électrode de carbone vitreux 
Bonne immobilisation Pas de catalyse efficace 
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CONCLUSION 
Les complexes de cobalt, présentés dans le chapitre II, ont été étudiés lorsque ces 
derniers sont immobilisés à la surface d’électrode. Le but étant de voir si 
l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile pouvait être envisagé en phase hétérogène. Parmi 
les méthodes d’immobilisation étudiées, nous avons observé que l’inclusion des complexes 
dans un film de Nafion

 est plus favorable que l’immobilisation sous la forme de 
monocouche auto-assemblée. En effet, avec les films de Nafion

 les complexes sont mieux 
confinés au voisinage de l’électrode principalement lorsqu’ils sont déposés par spin coating 
ou par voltammétrie cyclique. En présence de chloroacétonitrile, la réponse électrochimique 
des complexes est modifiée cependant nous ne retrouvons pas les propriétés 
électrocatalytiques que nous avons observé en solution. Cependant, des électrolyses 
préparatives ont été effectuées et à ce jour n’ont donné aucun résultat significatif 
principalement dû à des charges imposées très très faibles. Ceci peut s’expliquer par les 
faibles concentrations surfaciques en complexe. Dans ce cas, comme nous l’avons vu pour les 
complexes en solution, une dégradation des complexes est possible. Comme en phase 
immobilisée, les concentrations en complexe sont faibles, la dégradation est alors plus 
sensible ce qui pourrait expliquer les très très faibles charges que l’on peut imposer.  
La voie que nous envisageons de tester est l’immobilisation des complexes sous forme 
de polymère de polypyrrole. Cette méthode permettrait de pallier aux problèmes rencontrés 
avec le Nafion

. En effet, avec un polymère électropolymérisable, il est possible de déposer 
des quantités plus importantes en complexes et le polypyrrole est considéré avec un polymère 
chimiquement inerte qui par conséquent ne devrait pas réagir avec les complexes quelque soit 
leur degré d’oxydation. 
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V.1 Synthèses des complexes et des ligands 
Les réactifs et les solvants utilisés lors de la synthèse des complexes et des ligands sont 
utilisés sans purification (sauf indication contraire). Les analyses élémentaires sont effectuées 
par le service d’analyse élémentaire du Laboratoire de Chimie de Coordination de Toulouse 
(LCC-UPR 8241) 
V.1.1 Synthèse du cobalt (2,2’ : 6’,2’’-terpyridine)2(PF6)2 : Co(terpy)2(PF6)2  
Le complexe est synthétisé en adaptant le protocole décrit dans la littérature [1]. 700 
mg (3 mmol) de 2,2’ : 6’,2’’-terpyridine sont solubilisés dans le minimum d’acétone. 340 mg 
(1,428 mmol) de CoCl2,6H2O mis en solution dans l’acétone sont ajoutés goutte à goutte à la 
solution de terpyridine. Un précipité de couleur vert se forme immédiatement. Le mélange 
réactionnel est laissé sous agitation pendant deux heures à température ambiante. Le solide est 
filtré, lavé à l’acétone et séché. Le solide vert foncé est ensuite solubilisé dans le minimum 
d’eau. Une solution aqueuse de KPF6 concentrée est ajoutée goutte à goutte entraînant la 
formation d’un précipité de couleur marron. Après 2 heures sous agitation, le solide est filtré, 
lavé à l’eau puis séché sous vide. Les cristaux du complexe Co(terpy)2(PF6)2 sont obtenus par 
diffusion lente d’éther diéthylique dans une solution d’acétonitrile contenant le complexe. Les 
cristaux marron sont filtrés et séchés. Analyse élémentaire : Théorique C : 44,12 ; H : 2,72 ; N 
: 10,31 et Expérimentale C : 43,80 ; H : 2,27 ; N : 10,03. 
V.1.2 Synthèse du cobalt (1,10-phenantroline)3(PF6)2 : Co(phen)3(PF6)2  
100 mg (0,556 mol) de 1,10-phénantroline et 44 mg (0,190 mmol) de CoCl2, 6H2O 
sont solubilisés dans 30 mL de méthanol. Le mélange réactionnel est porté à reflux pendant 
deux heures. Après refroidissement à température ambiante du mélange réactionnel, une 
solution aqueuse de KPF6 concentrée est ajoutée goutte à goutte entraînant la formation d’un 
précipité jaune. Le mélange est laissé pendant une heure sous agitation avant d’être filtré. Le 
solide jaune est abondamment lavé à l’eau avant d’être séché sous vide. Les cristaux du 
complexe Co(phen)3(PF6)2 sont obtenus par diffusion lente d’éther diéthylique dans une 
solution d’acétonitrile contenant le complexe. Les cristaux marron sont filtrés et séchés. 
Analyse élémentaire : Théorique C : 48,61 ; H : 2,72 ; N : 9,45. Expérimentale C : 48,24 ; H : 
2,38 ; N : 9,37. 
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V.1.3 Synthèse du nickel (2,2’:6’2’’-terpyridine)2(PF6)2 : Ni(terpy)2(PF6)2  
106 mg (0,428 mmol) de 2,2’ : 6’2’’-terpyridine sont solubilisés dans 20 mL 
d’éthanol. 56 mg (0,214 mmol) de NiSO4,6H2O  sont solubilisés dans 10 mL d’eau. Après 
avoir ajouté goutte à goutte la solution de nickel dans la solution de terpyridine, le mélange 
réactionnel est porté à reflux pendant trois heures. Après refroidissement à température 
ambiante du mélange réactionnel, une solution concentrée de KPF6 est ensuite ajoutée goutte 
à goutte dans la solution jaune entraînant la formation d’un précipité beige. Le mélange est 
laissé une heure sous agitation avant d’être filtré. Le solide est abondamment lavé à l’eau 
avant d’être séché sous vide. Les cristaux du complexe Ni(terpy)2(PF6)2 sont obtenus par 
diffusion lente d’éther dans une solution d’acétonitrile contenant le complexe. Les cristaux 
beige sont filtrés et séchés. Analyse élémentaire : Théorique C : 44,20 ; H : 2,72; N : 10,31. 
Expérimentale C : 43,67 ; H : 2,56 ; N : 10,16. 
V.1.4- Synthèse du nickel (1,10-phénantroline)3(PF6)2 : Ni(phen)3(PF6)2 
100 mg (0,55 mmol) de 1,10-phénantroline et 50 mg (0,173 mmol) de Ni(NO3)2,6 H2O 
sont solubilisés respectivement dans 20 mL et 10 mL d’acétone. L’ajout goutte à goutte de la 
solution de nickel dans la solution de 1,10-phénantroline entraîne la formation d’un précipité 
rose. Le mélange réactionnel est laissé deux heures sous agitation à température ambiante. Le 
solide est filtré puis lavé à l’acétone. Après séchage sous vide, le solide est repris dans le 
minimum d’eau. Une solution concentrée de KPF6 est ajoutée goutte à goutte entraînant la 
formation d’un précipité rose. Le mélange est laissé une heure sous agitation avant d’être 
filtré. Le solide rose est abondamment lavé à l’eau avant d’être séché sous vide. Les cristaux 
du complexe Ni(phen)3(PF6)2 sont obtenus par diffusion lente d’éther dans une solution 
d’acétonitrile contenant le complexe. Les cristaux rose sont filtrés et séchés. Analyse 
élémentaire : Théorique C : 48,62 ; H : 2,72 ; N : 9,45. Expérimentale C : 48,48 ; H : 2,12 ; N 
: 9,26. 
V.1.5- Synthèse du 2,6-bis-[1-(phénylimino)éthyl]pyridine : dapa 
Le 2,6-bis-[1-(phénylimino)éthyl]pyridine est synthétisé en adaptant le protocole 
décrit dans la littérature [2,3]. 700 mg (4,3 mmol) de diacétylpyridine sont solubilisés dans 20 
mL de méthanol en présence de 5 gouttes d’acide formique. 880 mg (9,44 mmol) d’aniline, en 
solution dans 15 mL de méthanol, sont lentement ajoutés. Après une heure sous agitation à 
température ambiante, un précipité jaune se forme dans le mélange réactionnel. Le solide est 
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filtré et lavé avec du méthanol froid puis est séché sous vide. Le solide jaune est ensuite 
recristallisé dans le méthanol. Les cristaux jaunes sont ensuite filtrés et lavés au méthanol 
froid. Rendement : 79 %.  
V.1.6 Synthèse du cobalt (2,6-Bis-[1-(phénylimino)éthyl]pyridine)2(PF6)2 : 
Co(dapa)2(PF6)2 
100 mg (0,319 mmol) de 2,6-bis-[1-(phénylimino)éthyl]pyridine (dapa) sont mis en 
suspension dans 20 mL de méthanol. 91 mg (0,382 mmol) de CoCl2, 6 H2O sont solubilisés 
dans 10 mL de méthanol et sont ajoutés goutte à goutte à la suspension de dapa. Le mélange 
réactionnel est porté à reflux pendant trois heures. Le solide marron est ensuite solubilisé dans 
le minimum d’eau. Une solution aqueuse de KPF6 concentrée est ajoutée goutte à goutte 
entraînant la formation d’un précipité de couleur marron. Après 2 heures sous agitation, le 
solide est filtré, lavé à l’eau puis séché sous vide.  
V.1.7 Synthèse du tpySH (4’-(4-(2- mercaptoethoxy)phenyle)-2,2’ : 6’,2’’-
terpyridine) 
25 mg (0,055 mmol) de 4’-(4-(2- thioacétyléthoxy)phényl)-2,2’ : 6’,2’’-terpyridine 
(tpySAc) sont mis en suspension dans 10 mL de THF (tétrahydrofurane). La solution est 
dégazée pendant 15 minutes. 2ml de HCl (37%) et 10 mL de  méthanol sont ajoutés. La 
solution est chauffée à 60°C sous argon pendant 24h.  
Ce ligand terpyridine fonctionnalisé tpySAc a été fourni par la Prof. F. Loiseau du 
Département Chimie Moléculaire de l’Université de Grenoble (thèse de S. Liatard, Grenoble, 
2012). 
V.2 Etudes électrochimiques en phase homogène 
V.2.1 Solvants et sels supports 
L’acétonitrile qualité HPLC (CH3CN) et le diméthylformamide pour analyses (DMF) 
sont stockés sur tamis moléculaire 3Å afin de limiter leur hydratation. Le n-
tétrabutylammonium hexafluorophosphate (pureté 98 %, TBAPF6) est utilisé comme sel 
support. Pour les électrolyses préparatives, le TBAPF6 est recristallisé dans l’acétate d’éthyle. 
Le chloroacétonitrile est utilisé sans purification préalable. L’acide cyanoacétique (99 %) 
nécessaire à la préparation de solution de concentrations connues pour réaliser les étalonnages 
externes est utilisé sans purification. 
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V.2.2 Voltampérométrie cyclique 
Les courbes de voltampérométrie cyclique sont tracées en utilisant un potentiostat 
(PGSTAT20) piloté par le logiciel GPES. Les mesures sont effectuées dans une cellule à trois 
électrodes. L’électrode de référence est une électrode au calomel saturé (ECS). Cette 
électrode est immergée dans un pont électrolytique contenant le sel support et le solvant 
d’étude afin d’éviter la diffusion de l’eau dans le milieu. La contre-électrode est constituée 
d’un fil de platine. Des électrodes de carbone vitreux (diamètres : 3mm ou 1mm) sont 
utilisées comme électrode de travail pour les études en phase homogène. Ces dernières sont 
polies sur feutre à l’aide d’une suspension aqueuse d’alumine (Al2O3) calibrée à 5 μm et 1 μm 
pendant 200 secondes. Elles sont ensuite placées dans un bain à ultrasons pendant 5 minutes 
avant d’être rincées à l’eau et séchées. Avant toute mesure, l’électrolyte (solvant + TBAPF6 
0,1 mol/L) est dégazé pour bullage soit d’argon soit de dioxyde de carbone pendant 10 
minutes. Une courbe de voltampérométrie cyclique est tracée afin de vérifier l’absence de 
dioxygène dans le milieu d’étude.  
V.2.3 Electrolyse 
V.2.3.1 Appareillage 
Les électrolyses préparatives sont effectuées dans une cellule à trois électrodes non 
compartimentée. L’électrode de référence est constituée d’une électrode au calomel saturée 
(ECS) plongeant dans un pont électrolytique remplie par la solution d’étude. La contre 
électrode est une électrode de magnésium jouant le rôle d’anode soluble. L’électrode de 
travail est constituée d’un tissu de carbone. Les électrolyses sont réalisées en imposant le 
potentiel souhaité entre l’électrode de travail et l’électrode de référence (électrolyse en mode 
potentiostatique) à l’aide d’un ensemble potentiostat-galvanostat type PJT35-2. Le charge 
imposée lors de l’électrolyse est mesurée à l’aide d’un intégrateur type IG6-N. Les 
rendements d'électrolyses sont déterminés par chromatographie en phase liquide à haute 
performance (HPLC). Les chromatogrammes sont réalisés en utilisant un HP 1100. La phase 
mobile est une solution de H2SO4 à 0,05 mol.L
-1
. La colonne est une Sugar SH 1011. 
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V.2.3.2 Méthodologie 
V.2.3.2.1 Electrolyse en présence du complexe en phase homogène 
La solution d’électrolyse (V = 25 mL, solvant +TBAPF6 0,1 mol/L) contient 10
-3
 
mol.L
-1
 du complexe étudié et le chloroacétonitrile, ajouté à la concentration souhaité. La 
solution d’électrolyse est agitée et dégazée par bullage de CO2 pendant 30 minutes. Dans ces 
conditions, la solution est saturée en CO2 ([CO2] = 0,28 mol/L [4]). Au cours de l’électrolyse, 
le bullage de dioxyde de carbone est maintenu. Lorsque le courant atteint 10% de sa valeur 
initiale ou lorsque la charge théorique est atteinte, l’électrolyse est stoppée. La charge 
théorique est calculée de la manière suivante : Qthéorique = 2 F NRCl  avec NRCl : nombre de 
moles du chloroacétonitrile ajouté dans la solution de l’électrolyse. La cellule et les électrodes 
sont ensuite rincées à l’acétone. La solution d’électrolyse est alors filtrée pour éliminer les 
sels de magnésium. Le filtrat est évaporé sous vide. Le solide est ensuite repris dans un 
minimum d’eau et la solution aqueuse est acidifiée avec de l’acide chlorhydrique à 0,1 mol/L. 
Cette solution acide est laissée 2 heures sous agitation avant d’être filtrée. Le filtrat est ensuite 
analysé par chromatographie en phase liquide à haute performance (HPLC).  
V.2.3.2.2 Rendement faradique et rendement de conversion d'électrolyses 
La concentration d’acide cyanoacétique formée lors des électrolyses préparatives est 
déterminée par la méthode de l’étalonnage externe par HPLC. Pour cela des solutions d’acide 
cyanoacétique de concentration connue sont préparées. La droite d’étalonnage est 
régulièrement retracée à partir de solutions étalons fraîchement préparées.  
Les rendements faradiques (notés f) sont calculés en utilisant la relation suivante : 
f (%) = 100 QRCOOH/Qpassée.  
où QRCOOH =  2 F NRCOOH (NRCOOH : nombre de moles d’acide cyanoacétique formé lors de 
l’électrolyse) et Qpassé : charge imposée dans la cellule d’électrolyse. 
Les rendements de conversion (%) sont calculés par 100 NRCOOH/NRCl avec NRCOOH : 
nombre de moles d’acide cyanoacétique formé lors de l’électrolyse et NRCl : nombre de moles 
du chloroacétonitrile ajouté dans la solution de l’électrolyse. 
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V.3 Etudes électrochimiques en phase hétérogène 
Les études électrochimiques (voltampérométrie cyclique et électrolyse) sont effectuées 
dans les mêmes conditions que celles décrites en phase homogène : 
 A l’exception de l’électrode de travail qui sont des plaques (1cm*5cm) de carbone 
vitreux sur lesquelles les complexes ont été déposés selon le protocole décrit en V.5 
V.4 Etudes spectroscopiques 
V.4.1
 
Etude par spectroscopie UV-Visible 
V.4.1.1 En solution 
Les spectres UV-Visible sont enregistrés avec un spectrophotomètre Cary 1E en 
utilisant des cuves en quartz (l = 1cm). Tous les spectres sont enregistrées en solution dans 
CH3CN + TBAPF6 0,1 mol.L
-1
. Les électrolyses effectuées pour étudier les complexe de Co(I) 
(étude par spectro-électrochimie) sont réalisées soit directement dans une cuve en quartz 
conçue à cet effet, soit en transférant sous atmosphère inerte la solution d’électrolyse obtenue 
dans une cellule classique en quartz.   
V.4.1.2 Films 
Cette méthode est très utilisée lorsque les espèces adsorbées présentent une propriété 
d’absorbance. En plus c’est une méthode très simple.  Le support des films est une plaque 
conductrice transparente ITO. 
V.4.2 RPE (Résonance Paramagnétique Electronique) 
Les spectres R.P.E. sont enregistrés avec un Brüker EMX8/2.7 Band X. Les 
électrolyses sont réalisées dans une cellule RPE équipée de trois électrodes : travail et contre-
électrode en fils de platine, pseudo-référence en fil d’argent. La cellule peut travailler en 
mode galvanostatique ou potentiostatique. Pour détecter la formation éventuelle de radicaux, 
on utilise un piégeur de radicaux, le N-tert-butyl-α-phénylnitrone [5] (PBN à 10-2 mol/L) qui 
est ajouté dans la solution d’électrolyse (CH3CN + TBAPF6 0,1 mol.L
-1
) contenant  10
-1
 
mol/L de chloroacétonitrile et 2 10
-3 
mol/L de complexe. 
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Schéma 1 – Représentation du complexe PBN 
V.5 Immobilisation des complexes à la surface d’électrode 
V.5.1 Encapsulation dans le Nafion

 
Trois méthodes ont été utilisées pour immobiliser les complexes dans le polymère 
Nafion

. 
V.5.1.1 Auto-assemblage 
Avant de déposer une première couche de Nafion
, l’électrode de carbone vitreux est 
polie (cf. V.2.2 : polissage électrode). L’électrode est ensuite mise dans un bain à ultrasons 
pendant 15 minutes avant d’être rincée à l’éthanol et à l’acide sulfurique (0,05 mol/L) pendant 
1 heure. L’électrode est ensuite séchée à l’air. Une première couche de Nafion est déposée 
sur l’électrode de carbone vitreux. Cette couche est séchée à l’air pendant 30 minutes. 
L’électrode est ensuite immergée pendant une heure dans une solution contenant le complexe 
(5 mmol/L). L’électrode est ensuite immergée pendant 30 minutes dans une solution 
d’acétonitrile afin de libérer les molécules de complexes non absorbées dans le Nafion. 
V.5.1.2 Spin coating 
Le film Nafion

 est préparé comme indiqué dans le paragraphe précédent. Une goutte 
de la solution du complexe (5 mmol/L) est déposée sur le film de Nafion

. L’électrode 
tournante est mise en rotation à une vitesse de 500 tours/min pendant 30 minutes. Comme 
dans le cas précédent (auto-assemblage), l’électrode est rincée par immersion dans une 
solution d’acétonitrile pendant 30 minutes. 
V.5.1.3 Voltammétrie cyclique 
Le film Nafion

 est préparé comme indiqué dans le paragraphe V.5.1.1. L’électrode modifiée 
est immergée dans une solution de CH3CN + TBAPF6 0,1 mol/L, contenant le complexe 
étudié à une concentration de 1 mmol/L. Dans le domaine de potentiel [0, 0,5V], 100 
balayages successifs sont effectués par voltammétrie. Comme dans les cas précédents (auto-
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assemblage et spin coating), l’électrode est rincée par immersion dans une solution 
d’acétonitrile pendant 30 minutes [6,7]. 
V.5.2 Adsorption de ligand tpySH sur électrode d’or (formation de monocouche 
auto-assemblée) 
Les monocouches sont formées en immergeant des électrodes d’or dans une solution 
contenant le 4’-(4-(2- mercaptoéthoxy)phényle)-2,2’ : 6’,2’’-terpyridine) (cf. V.1.12 ).  Afin 
de favoriser l’adsorption du thiol sur la surface d’or, la solution contenant les électrodes d’or 
est chauffée à 60°C pendant 24h sous atmosphère d’argon. Les électrodes sont ensuite 
immergées dans une solution de CoCl2, 6H2O pendant 48 heures. Les électrodes sont alors 
lavées par immersion pendant 1 heure dans une solution d’acétonitrile. 
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Conclusion générale 
 
Le travail de recherche présenté dans ce manuscrit a concerné l’étude de catalyseurs 
pour l’électrosynthése de l’acide cyanoacétique par  électrocarbxylation du chloroacétonitrile. 
Le choix de la molécule cible à savoir l’acide cyanoacétique réside dans le fait que cette 
molécule présentant deux fonctions chimiques distinctes est couramment utilisée pour la 
synthèse de molécule à plus haute valeur ajoutée. Quand à l’électrochimie, méthode choisie 
pour l’obtention de cet acide, elle présente l’avantage de réaliser la synthèse de l’acide 
cyanoacétique dans des conditions plus « propres » comparées au procédé actuellement en 
cours. Dû à la limitation des possibilités concernant l’électrocarboxylation directe du 
chloroacétonitrile, nous nous sommes orientés vers l’étude de complexes métalliques utilisés 
en tant que catalyseur afin d’abaisser le potentiel (minimiser l’énergie) du procédé envisagé 
tout en gardant des rendements de synthèse et des rendements faradiques économiquement 
viables (maximum de productivité). 
Le choix des catalyseurs a principalement été basé sur la nature du centre métallique 
qui les constitue à savoir le Nickel et le Cobalt qui sont deux centres métalliques connus pour 
leur rôle dans les processus d’électrocarboxylation. Les ligands ont été choisis principalement 
dus à leur disponibilité et donc leur coût relativement faible. En effet, si les catalyseurs ont un 
coût très élevé ce qui est le cas de molécules organiques synthétisées à façon, le gain en terme 
de coût énergétique est très vite annulé par le prix du catalyseur. 
Nous avons donc opté pour cinq complexes, trois possédant un centre métallique 
constitué par un cobalt et deux possédant un nickel. Ces complexes sont associés à des ligands 
bidentates (phénanthroline) ou tridendates (terpyridine et dapa (2,6-bis-[1-(phénylimino)éthyl] 
pyridine)). Ces complexes ont été synthétisés puis étudiés selon le même protocole, à savoir : 
- Une étude sans chloroacétonitrile sous argon puis sous dioxyde de carbone par 
voltampérométrie cyclique. Ces études permettent ainsi de parfaitement 
caractériser le comportement électrochimique du complexe dans un premier temps 
puis de voir si le CO2 a une influence sur leur comportement. En effet, afin 
d’obtenir une bonne sélectivité pour l’électrocarboxylation du chloroacétonitrile, il 
est nécessaire que les catalyseurs ne réagissent pas avec le dioxyde de carbone. 
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Quatre complexes présentent des propriétés électrocatalytiques intéressantes. L’étape 
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l’addition oxydante du dérivé chloré. Pour les complexes de Nickel, la dissociation du 
complexe alkyl nickel est l’étape limitante. Les rendements obtenus par électrolyses 
préparatives montrent des résultats encourageants. Cependant une désactivation des 
complexes est observée au cours des cycles catalytiques.  
L’immobilisation des complexes de cobalt afin de réaliser l’électrocarboxylation du 
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- Dans un deuxième temps, nous avons étudié le comportement électrochimique de 
ces complexes en présence de chloroacétonitrile sous argon. Cette étude 
primordiale permet de savoir si les catalyseurs sont capables d’activer le dérivé 
chloré. Puis toujours en présence de chloroacétonitrile nous étudions cette fois le 
catalyseur sous atmosphère de dioxyde de carbone afin de voir l’influence du CO2. 
- La dernière phase de l’étude consiste à réaliser des électrolyses préparatives afin 
de quantifier les rendements (en carboxylate et faradique) pour valider l’efficacité 
des catalyseurs. 
Ces différentes études ont permis de montrer que les complexes de cobalt(II) associé 
au ligand phénanthroline et terpyridine, étaient susceptibles de perdre un ligand lors de leur 
réduction en Co(I). Ce comportement bien que relativement lent ouvre une perspective quant 
à leur utilisation comme catalyseur. En effet, ils étaient considérés jusqu’à présent comme 
hexacoordinné au degré d’oxydation +I. A l’inverse dans le cas du [Co(dapa)2]
2+
, la perte 
d’un ligand est très limitée. Cette perte d’un ligand constitue l’étape clé du processus 
catalytique. En effet, l’addition oxydante du chloroacétonitrile sur le centre métallique 
nécessite de libérer des sites de coordination sur le cobalt(I) et sans cette perte de ligand, ces 
catalyseurs seraient parfaitement inactifs. Suite à l’addition du dérivé halogéné, un complexe 
alkyl-cobalt (III) est formé. Ce complexe est réduit à un électron à un potentiel plus 
cathodique que le couple rédox Co(II)/Co(I) du complexe initial. L’instabilité du complexe 
alkyl-cobat(II) entraîne très rapidement sa décomposition via une réaction hétérolytique 
libérant le radical R
 et le complexe actif de cobalt sous coordinné qui peut alors intervenir 
dans un nouveau cycle catalytique. 
En présence de CO2, le dioxyde de carbone s’additionne sur le complexe alkyl-
cobalt(III) pour former le complexe [R-Co
III
(terpy)(CO2)]
2+
 qui s’adsorbe fortement sur 
électrode dans le cas du Cobalt-terpyridine. Pour le Cobalt-phénanthroline et Cobalt-dapa, 
l’addition du CO2 est observée sur le complexe alkyl-cobalt(II) pour former le complexe     
[R-Co
II
(L)x(CO2)]
+
 (x = 1 ou 2). Suite au couplage intramoléculaire du groupement alkyl avec 
le dioxyde de carbone et à un phénomène de dissociation, l’ion carboxylate est libéré ainsi 
que le complexe de cobalt. 
Les résultats obtenus lors des électrolyses exhaustives démontrent que les catalyseurs 
associés au ligand terpyridine et phénanthroline permettent d’obtenir des rendements en acide 
cyanoacétique et faradique de l’ordre de 60 % à des potentiels d’électrolyse de l’ordre de -1,2 
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à -1,3 V. Comparés à ceux obtenus dans la littérature, ces résultats sont très intéressants. 
Cependant, ils sont à nuancer par le faible nombre de cycles catalytiques assurés par ces 
complexes de Cobalt. 
En ce qui concerne les complexes à base de Nickel, les analyses par voltampérométrie 
cyclique montrent que les complexes initiaux hexacoordinnés subissent une réduction bi ou 
monoélectronique qui est associée à la perte d’un ligand. L’addition oxydante du dérivé 
chloré s’effectue alors sur un complexe sous coordinné au degré d’oxydation +I et 0 pour les 
complexes de nickel-terpyridine et nickel-phénanthroline, respectivement. Contrairement à ce 
qui a été observé dans le cas des complexes de Cobalt, la réduction monoélectronique pour le 
complexe alkyl-nickel terpyridine et la réduction bi électronique pour le complexe alkyl-
nickel-phénanthroline s’effectue à des potentiels proches des potentiels de réduction des 
complexes initiaux. Une autre différence notable par rapport au complexe de cobalt est que la 
cinétique du cycle catalytique est limitée par la dissociation du complexe alkyl-nickel réduit. 
Sous atmosphère de dioxyde de carbone, l’addition du CO2 sur le complexe alkyl- 
nickel suit deux chemins selon la nature des ligands. Ainsi dans le cas du complexe Nickel- 
phénanthroline, le complexe alkyl-nickel doit être sous forme réduite avant de subir l’addition 
du dioxyde de carbone. A l’inverse pour le complexe de nickel contenant des ligands 
terpyridine, l’addition du CO2 s’effectue sur le complexe alkyl-nickel et la réduction suit. A 
l’issue de cette addition, les deux complexes retrouvent des comportements semblables. A 
savoir un couplage du groupement alkyl R avec le CO2 au sein du complexe, suivi de la 
dissociation du complexe entraînant la libération de l’anion RCOO et d’un complexe 
susceptible de réagir à nouveau avec le chloroacétonitrile suivant un nouveau cycle 
catalytique. 
Les rendements en acide cyanoacétique et faradiques obtenus pour ces deux 
complexes sont bons. De l’ordre de 60 % à un potentiel faiblement cathodique d’environ -1,3 
V. Au potentiel d’électrolyse de -1,5 V, les rendements atteignent 74% pour le complexe 
[Ni
II
(phen)3](PF6)2. Cependant comme dans le cas des complexes de cobalt, le nombre de 
cycles catalytiques pour ces complexes est limité. 
L’immobilisation des complexes de cobalt afin de réaliser l’électrocarboxylation du 
chloroacétonitrile en phase hétérogène a montré que les méthodes envisagées n’étaient pas 
pertinentes. En effet, dans le cas de l’immobilisation des complexes, sous forme de mono-
couche auto-assemblée, le complexe ne présente pas de réponse électrochimique stable. 
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L’encapsulation des complexes au sein d’un film de Nafion montre que le dépôt par spin 
coating ou par voltampérométrie cyclique permettait d’avoir une bonne rétention du complexe 
mais avec des concentrations surfaciques faibles. Les électrolyses préparatives quand à elles 
ont montré que le complexe n’était pas suffisamment stable dans le film de Nafion sans 
doute à cause d’une réaction chimique entre le polymère et le complexe réduit.  
Une voie envisageable pour l’immobilisation des complexes à la surface d’une 
électrode consistera à déposer les complexes sous forme de films de polymères. Les avantages 
de cette technique permettent de déposer des quantités plus importantes de complexe et dû à 
l’absence de réactivité chimique du polypyrrole, à priori, la dégradation des complexes réduits 
ne devrait pas se manifester. 
